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3ПРЕДИСЛОВИЕ
Х имия — наука о веществах: их составе, структуре, свой-ствах, законах превращения одних веществ в другие. 
Современная химия — разветвленная система наук, включаю-
щая общую химию, неорганическую, органическую, физиче-
скую, аналитическую химию, электрохимию, химию твердого 
тела и другие химические дисциплины. Все большее значение 
в настоящее время приобретают смежные дисциплины — био-
химия, геохимия, космохимия.
Химические реакции широко используются во многих про-
изводственных процессах: получение топлива, электроэнер-
гии, металлов, пластмасс, синтетических волокон, строитель-
ных материалов, продуктов питания.
Знание химии необходимо для повышения эффективности 
производства и качества продукции, так как ухудшение каче-
ства часто связано с самопроизвольным протеканием некото-
рых химических процессов (коррозия металлов, cтарение по-
лимеров и др.). Решение экологических проблем, сохранение 
и воссоздание природной среды также требуют хорошего зна-
ния химии. Изучение химии важно и для успешного усвоения 
последующих курсов — материаловедения, сопротивления ма-
териалов, основ теплопередачи.
В первом разделе настоящего пособия кратко системати-
зированы известные по школьному курсу сведения по составу 
4Предисловие
и свойствам неорганических веществ. Далее рассматривается 
ряд ключевых тем: строение атома, термодинамические рас-
четы, химическое равновесие и возможности его смещения, 
свойства растворов электролитов, общие свойства и коррозия 
металлов и др.
В целях успешного усвоения материала, наряду с изложени-
ем его теоретических аспектов, в каждом разделе приводятся 
практические примеры. Все разделы завершаются вопросами 
для самоконтроля. Не рекомендуется переходить к последую-
щей теме, не усвоив предшествующую. Для более глубокого 
изучения материала необходимо использовать учебную лите-
ратуру, список которой приводится в конце пособия.
51. КЛАССИФИКАЦИЯ НЕОРГАНИЧЕСКИХ  
СОЕДИНЕНИЙ
1.1. Простые вещества — металлы и неметаллы
Простыми называют вещества, состоящие из атомов од-ного и того же элемента. Все простые вещества мож-
но разделить на металлы и неметаллы, так как их свойства су-
щественно различаются. Металлы обладают металлическим 
блеском, хорошей тепло- и электропроводностью, ковкостью 
и пластичностью, в химических реакциях являются только вос-
становителями.
Неметаллы характеризуются плохой тепло- и электропро-
водностью, твердые неметаллы хрупки. Большинство неметал-
лов проявляет свойства как окислителей, так и восстановителей.
Большая часть элементов является металлами. К неметал-
лам относятся следующие элементы:
Группы элементов
I II III IV V VI VII VIII
H He
B C N O F Ne
Si P S Cl Ar
61. Классификация неорганических соединений 
Группы элементов
I II III IV V VI VII VIII
As Se Br Kr
Te I Xe
At Rn
Некоторые элементы обладают свойствами и металлов, 
и неметаллов.
1.2. Оксиды — кислотные и основные
Оксиды — сложные вещества, состоящие из атомов двух 
элементов, один из которых — кислород. Степень окисления 
кислорода в оксидах — (–2).
Оксиды (ЭnOm):
Солеобразующие Несолеобразующие
Кислотные Амфотерные Основные СО, NO, N2O
Кислотные оксиды:
•	 оксиды неметаллов — СО2, SO3, Cl2O7 и др. (за исключе-
нием несолеобразующих);
•	 почти все оксиды металлов в высокой положительной 
степени окисления (+6, +7): FeO3, CrO3, Mn2O7 и др.
Химические свойства кислотных оксидов 
1. Кислотные оксиды взаимодействуют с водой, образуя кис-
лоты (исключение составляют SiO2 и небольшое число других 
оксидов):
 SO + H O = H SO3 2 2 4  
 Mn O + H O = 2HMnO2 7 2 4  
1.3. Гидроксиды — кислоты и основания
7
 SiO + H O  не взаимодействует2 2� № .
2. Взаимодействуют с основными оксидами:
 N2O5 + MgO = Mg(NO3)2 
3. Взаимодействуют с основаниями:
 SO3 + Ca(OH)2 = CaSO4 + H2O 
Основные оксиды — это оксиды металлов в невысокой 
степени окисления (Na2O, MgO, FeO и др.).
Химические свойства основных оксидов 
1. С водой взаимодействуют только оксиды щелочных (Li, 
Na, K, Rb, Cs) и щелочноземельных (Ca, Sr, Ba) металлов, 
образуя основания. Оксиды других металлов в воде не раство-
ряются.
 BaO + H2O = Ba(OH)2 
2. Основные оксиды взаимодействуют с кислотными окси-
дами, образуя соли:
 CaO + CO2 = CaCO3 
3. Основные оксиды взаимодействуют с кислотами, образуя 
соль и воду:
 СuO + 2HCl = CuCl2 + Н2 О 
1.3. Гидроксиды — кислоты и основания
К гидроксидам относятся кислородсодержащие кислоты, 
основания, амфотерные гидроксиды.
Кислоты — это сложные химические соединения, состоя-
щие из катионов водорода и кислотных остатков.
81. Классификация неорганических соединений 
Названия некоторых кислот и их солей 
Формула Название Кислотный 
остаток
Соль
HF Фтороводородная F-  Фторид
HCl Хлороводородная Cl-  Хлорид
HBr Бромоводородная Br- Бромид
HI Йодоводородная I- Иодид
H2S Сероводородная S 2- Сульфид
H2SO4 Серная SO42- Сульфат
H2SO3 Сернистая SO32- Сульфит
HNO3 Азотная NO3- Нитрат
HNO2 Азотистая NO2- Нитрит
H2CO3 Угольная CO32- Карбонат
H2SiO3 Кремниевая SiO32- Силикат
H3PO4 Фосфорная PO43- Фосфат
Различают сильные и слабые кислоты.
Кислоты
Сильные электролиты Слабые электролиты
и электролиты средней силы 




HF, H3PO4, H2CO3 и т. д.,
и многие органические 
Химические свойства кислот 
Взаимодействие кислот происходит:
1) с основными оксидами:
1.3. Гидроксиды — кислоты и основания
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 2HNO3 + MgO = Mg(NO3)2 + H2O 
2) основаниями:
 H2CO3 + 2LiOH = Li2CO3 + 2H2O 
3) солями. Эта реакция происходит только в тех случаях, 
когда в результате образуется более слабая кислота, осадок, газ:






2� � � �3 3 SO4
 
 H2SO4 + BaCl2 = BaSO4 ↓ + 2HCl 
 H2SO4 + FeS = FeSO4 + H2S↑ 
4) металлами. Особенности этих реакций рассмотрены 
в разд. 6 (с. 62).
5) действие кислоты на индикатор:
 H+ + метилоранж → красный цвет;
 H+ + лакмус → красный цвет.
Основания — это сложные химические соединения, состоя-
щие из катионов металла (или аммония NH4+) и гидроксогрупп 
(OH-). Гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов 
называют щелочами, они хорошо растворимы в воде (кроме 





Слабые электролиты  
и электролиты средней силы
Все щелочи:
LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH
Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2 
Все остальные основания:
NH4OH, Cu(OH)2, Ni(OH)2 и др.
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Химические свойства оснований 
Основания взаимодействуют 
1) с кислотами:
 Fe(OH)2 + 2HCl = FeCl2 + 2H2O 
2) кислотными оксидами:
 Сa(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O 
3) Щелочи реагируют с амфотерными оксидами и гидрок-
сидами:
 2NaOH + Cr2O3 = 2NaCrO2 + H2O 
 KOH + Cr(OH)3 = KCrO2 + 2H2O 
4) Щелочи взаимодействуют с растворимыми солями. Эта 
реакция происходит только в тех случаях, когда в результате 
образуется более слабое основание, осадок, газ:
 2NaOH + NH SO =2NH + 2H O + Na SO4
2
4 3 2 2 4 ( ) �  
 2NaOH + CuCl = Cu OH + 2NaCl2
2
   слабое
основание
( ) �  
 Вa OH + K CO = BaCO + 2KOH
2
2 3 3  
осадок
( ) Ї�  
5. Действие щелочи на индикатор:
 OH¯ + фенолфталеин → малиновый цвет;
 ОН¯ + лакмус → синий цвет.
6. Слабые основания при нагревании разлагаются:





1.4. Амфотерные оксиды и гидроксиды
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1.4. Амфотерные оксиды и гидроксиды
Амфотерные оксиды — это оксиды металлов, которые могут 
проявлять свойства как основных, так и кислотных оксидов 
(ZnO, Al2O3, Cr2O3, BeO, SnO, PвО и т. д.). Амфотерным оксидам 
соответствуют амфотерные гидроксиды, проявляющие свойст-
ва и оснований, и кислот. Формулы амфотерных гидроксидов 
можно представить как в виде основания, так и в виде кислоты.
Оксид Гидроксид
Основание Кислота 1 Метаформа  
кислоты 2
BeO Be(OH)2 H2BeO2 –
ZnO Zn(OH)2 H2ZnO2 –
Al2O3 Al(OH)3 H3AlO3 HAlO2
Cr2O3 Cr(OH)3 H3CrO3 HCrO2
SnO Sn(OH)2 H2SnO2 –
SnO2 Sn(OH)4 H4SnO4 H2SnO3
PbO Pb(OH)2 H2PbO2 –
1 Приведенные здесь формулы кислот условны. Анионы таких «кис-
лот» образуются в расплавах. В растворах существуют комплексные анионы 
[Zn(OH)4] 2-, [Al(OH)6] 3-и др.
 2 Метаформы «кислот» образуют гидроксиды, содержащие три и более 
атома водорода. Их получают из ортоформы вычитанием молекулы воды: 
H3AlO3 — H2O →  HAlO2.
Химические свойства амфотерных оксидов и гидроксидов 
Амфотерные оксиды и гидроксиды реагируют как с кисло-
тами (и кислотными оксидами), так и с сильными основаниями 
(и соответствующими оксидами). При этом в реакциях с осно-
ваниями и основными оксидами амфотерные соединения про-
12
1. Классификация неорганических соединений 
являют кислотные свойства, т. е. входят в состав образующейся 
соли в виде кислотного остатка соответствующей «кислоты».
Пример 1. Докажите амфотерность оксида цинка, составив 
уравнения соответствующих реакций.
Решение
1. Составляем уравнения реакций между ZnO и кислотой, 
например серной, и кислотным оксидом:





4 2� � � � � �  






4� � � � � � � �  
2. Составляем уравнения реакций между ZnO и сильным 
основанием, ZnO и основным оксидом:
 ZnO + 2NaOH =Na ZnO + H O
кислотный
оксид
основание 2 2 2
 






2 2  
Пример 2. Докажите амфотерность гидрооксида алюминия, 
составив уравнения соответствующих реакций.
Решение 
1. Составляем уравнения реакций гидроксида алюминия 
Al(OH)3 c кислотой и кислотным оксидом:
 Al OH + 3HCl=AlCl +3H O3
основание
кислота 3 2
( ) � � �� � � � �  





4 2( ) � � � � � � �  
2. Составляем уравнения реакций гидроксида алюминия 
Al(OH)3 с сильным основанием и основным оксидом:
1.5. Соли
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 Al OH + NaOH =  NaAlO + 2H O3
расплав
2 2( ) � � � � � � � �  
Гидроксид алюминия в этой реакции, как и в реакции с ос-
новным оксидом Na2O играет роль кислоты H3AlO3 или HAlO2 
(см. табл. на стр. 11):
 � � � � � � �� �2Al OH + Na O =  2NaAlO + 3H O3 2
расплав
2 2( )  
В растворе образуется комплексное соединение:
 Al OH + NaOH =  Na Al OH[ ]3
раствор
4
( ) ( )
�
� � �  
Если элемент образует несколько оксидов (гидроксидов), 
то с увеличением степени окисления элемента кислотные 
свойства его оксидов (гидроксидов) усиливаются:










 Усиление кислотных свойств 
1.5. Соли
Соли — это сложные вещества, состоящие из ионов метал-
ла и кислотного остатка. Соли представляют собой продукты 
полного или частичного замещения ионов водорода в кисло-
тах. Типы солей:  средние (нормальные), кислые и основные.
Средние соли — это продукты полного замещения катионов 
водорода в кислоте.
Химические свойства средних солей 
1. Соли вступают в реакцию с кислотами, щелочами и дру-
гими солями. Эти реакции происходят в тех случаях, ког-
14
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да образуются более слабая кислота или основание, осадок, 
газ:











2( ) 4  
 CaCl +2AgNO = Ca NO + 2AgCl2 3 3 2� � � �( ) Ї  
 NH Cl + NaOH  = NH + H O + NaCl4 3 2  
 Na CO +KCl не реагирует2 3 �№ .  
2. Соли взаимодействуют с металлами. Более активный ме-
талл (Fe) вытесняет менее активный (Cu) из раствора его соли 
(прил. 2):
 Fe + CuSO = FeSO + Cu4 4  
Кислые соли — это продукты неполного замещения катионов 
водорода в кислотах ионами металла (или аммония): NaHCO3, 
NH4HS, Ca(H2PO4)2 и т. д. Кислые соли могут быть образованы 
только многоосновными кислотами. Практически все кислые 
соли хорошо растворимы в воде.
Получение и свойства кислых солей 
1. Кислые соли получают при взаимодействии избытка кис-
лоты или кислотного оксида с основанием или основным ок-
сидом:





� � � �� � � � � � �
оль
2+ H O� � �  
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1.5. Соли
 CO + NaOH=NaHCOкислотный
оксид
в избытке
основание 32 � � � �




                      CO +H O= H CO2 2 2 3� � �( )  







� � � �
лая
соль
2+H O  
2. Кислые соли получают из средних солей, добавляя кислоту 
•	 одноименную:
 Na SO + H SO = 2NaHSO2 3 2 3 3  
•	 другую:
 Na SO + HCl = NaHSO + NaCl2 3 3  
3. Кислые соли взаимодействуют как с сильными кислота-
ми, так и с сильными основаниями:
 NaHCO +HCl =NaCl + H CO3 2 3� � � � � �  
 NaHCO + NaOH = Na CO + H O3 2 3 2  
Основные соли — это продукты неполного замещения ги-
дроксогрупп (OH¯) основания кислотным остатком, например 
MgOHCl, AlOHSO4 и т. д.
Основные соли могут быть образованы только слабыми 
основаниями многовалентных металлов. Эти соли, как прави-
ло, труднорастворимы.
Получение и свойства основных солей 
1. Основные соли получают при взаимодействии избытка 
основания с кислотой или кислотным оксидом:







� � � � �
ь
2+ H OЇ � � � � �  
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1. Классификация неорганических соединений 








� � � � � �
овная
соль
2+ H OЇ � � � �  
2. Основные соли получают из средней соли, добавляя ще-
лочь:
 Fe2(SO4)3 + 2NaOH = 2FeOHSO4 + Na2SO4 
3. Основные соли реагируют как с сильными кислотами, так 
и с сильными основаниями:
 MgOHCl + HCl = MgCl + H O2 2� � � � � � ��  
 2MgOHCl +H SO =MgCl +MgSO + 2H O2 4 2 4 2�  
 MgOHCl +KOH =Mg OH +KCl( )2� � � � � � �
Задания для самоконтроля*
1. Определите класс указанных соединений; составьте мо-
лекулярные уравнения возможных реакций между этими сое-
динениями с водой, серной кислотой и гидроксидом натрия.
1 Ni(OH)2, Cl2O7, AlOHSO4, Cr(OH)3, Ba(HSe)2
2 Al2O3, HF, Ca(HCO3)2, NiOHNO3, BaSO3
3 HClO, Cr2O3, Sr(OH)2, K2HPO4, CuOHCl
4 P2O5, Zn(OH)2, AlOH(NO3)2, NaH2PO4, H2S
5 Fe(OH)3, HBr, SrCO3, CaHPO4, (CdOH)2SO4
6 N2O3, Al(OH)3, H2SO3, Ba(HS)2, CoOHNO3
* Здесь и далее для выполнения задания необходимо выбрать свой вари-
ант и выполнить его в письменной форме.
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7 H3AsO4, Sn(OH)2, CuO, KHCO3, ZnOHCl
8 PbO, HBrO, K2S, (SnOH)2SO4, NaHSO3 
9 Be(OH)2, HNO2, SO2, Ca(HSO3)2, SnOHNO3
10 ZnO, H2CO3, Na2S, BaHPO4, CrOHSO4
11 Pb (OH)2, N2O5, BaS, NaHCO3, (FeOH)2SO4
12 HClO3, SnO2, Na2SO3, SnOHBr, Ca (HS)2
13 BeO, H3PO4, Co(OH)2, Sr(HCO3)2, NiOHBr
14 Cr(OH)3, P2O3, CaSO3, NaHS, FeOHCl2
15 SO3, Zn(OH)2, KH2PO4, AlOHCl2, K2CO3
16 SnO, H2S, CaHAsO4, MnOHBr, BaCO3
17 CO2, Fe2O3, Ba (HSO3)2, NiOHNO3, KNO2
18 H3AsO3, Al (OH)3, (CoOH)2SO4, KH2PO4, Na2Se
19 PbO, Cd(OH)2, H2Se, CrOH(NO3)2, Ba(H2PO4)2
20 Sn(OH)4, HClO3, Ca3(PO4)2, KHS, (ZnOH)2SO4
21 SiO2, Cr(OH)3, K2HAsO4, (CdOH)2SO4, Li2CO3
22 Cr2O3, HCN, Mg (OH)2, SnOHBr, Ca(HSe)2
23 Be (OH)2, I2O5, K2SO3, AlOHBr2, Sr(HSO3)2




Атом — мельчайшая частица химического элемента, яв-ляющаяся носителем его химических свойств. Атом со-
стоит из ядра и электронов (e). В состав ядра входят протоны 
(p) и нейтроны (n).
Радиус атома составляет примерно 10–10 м, радиус ядра 
≈ 10–14–10–15 м. Основная масса атома сосредоточена в ядре 
(mp ≈ mn, me ≈ 1/1840 mp, атомная единица массы 1,66 · 10–27 кг).
Заряд протона равен по величине и противоположен по зна-
ку заряду электрона (заряд электрона ≈ 1,60 · 10–19 Кл).
Все названные частицы относятся к микрообъектам, зако-
ны их движения и взаимодействия описываются квантовой ме-
ханикой.
Вокруг ядра в определенном объеме пространства распре-
делены электроны. Вероятность нахождения электрона в про-
странстве описывают волновой функцией, называемой орби-
талью. Орбиталь — область пространства определенной формы 
и протяженности, в которой наиболее вероятно нахождение 
электрона.
Для определения энергии и формы орбитали решают вол-
новое уравнение, предложенное Шредингером в 1926 г. Урав-
нение Шредингера не вытекает из других законов физики — 
это постулат. Оно основано на представлении о двойственной 
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природе микрообъектов и выведено, исходя из определенной 
аналогии между уравнениями механики и оптики.
Решением уравнения Шредингера являются квантовые 
числа — главное квантовое число n, орбитальное (побочное) 
квантовое число l и магнитное квантовое число ml.
Главное квантовое число n характеризует энергию элек-
тронного уровня (оболочки). Оно принимает значения 1, 2, 







Орбитальное квантовое число l определяет энергию и фор-
му электронного подуровня (подоболочки) и принимает зна-
чения 1, 2, 3, …, n — 1. Электроны, для которых l = 0, называют 
s-электронами, электроны с l = 1 – p-электронами, с l = 2 – 
d-электронами, с l = 3 – f-электронами. В одном уровне 
 Es < Ep < Ed < Ef .
Магнитное квантовое число ml характеризует ориентацию 
орбитали во внешнем магнитном поле и имеет значения 
 l, (l – 1), … 0, … — (l – 1), — l.
Для описания состояния электрона в атоме кроме описан-
ных ранее чисел необходимо еще одно квантовое число, назы-
ваемое спиновым квантовым числом ms. Оно имеет значения 
+½ или –½ (условные обозначения электронов с противопо-
ложным спином ↑ и ↓).
Порядок распределения электронов по уровням, подуров-
ням и орбиталям подчиняется следующим законам:
Принцип Паули.  В атоме не может существовать двух элек-
тронов с одинаковым набором всех четырех квантовых чисел.
Принцип минимальной энергии.  Электроны запол-




Правило Клечковского (детализирует принцип мини-
мальной энергии). Электроны заполняют подуровни в порядке 
увеличения суммы n + l. При одинаковых значениях этой сум-
мы первым заполняется подуровень с меньшим значением n.
Правило Хунда.  При данных значениях n и l электроны 
располагаются так, чтобы суммарный спин был максимальным.
Распределение электронов по уровням, подуровням и орбиталям 
























































—2, —1, 0, 1, 2














Примечание. При составлении электронно-графических формул орбита-
ли обозначают в виде .
s-орбитали имеют сферическую форму, p-орбитали — фор-
му гантелей, d- и f-орбитали — более сложную форму. При 
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этом с увеличением значений главного квантового числа раз-
меры орбиталей растут, а форма сохраняется.
Для описания состояния электронов в атоме (электрон-
ных структур атомов) составляют электронные формулы — 
условную запись распределения электронов по уровням, под-
уровням и орбиталям, — в которых используют приведенные 
в указанной ранее таблице «Распределение электронов…» обо-
значения.
При составлении электронных формул исходят из положе-
ния элемента в Периодической системе элементов Д. И. Мен-
делеева, а именно:
1. Число электронов в атоме равно порядковому номеру 
элемента.
2. Число энергетических уровней равно номеру периода.
3. У элементов побочных подгрупп внутренние уровни, 
включая предпоследний (N–1) p-подуровень (N — номер пери-
ода), заполняются последовательно, затем 2 электрона запол-
няют внешний N s-подуровень; оставшиеся электроны распо-
лагаются на (N–1) d-подуровне.
4. Заполнение 4f-подуровня происходит начиная с лантана, 
5f-подуровня — с актиния.
Валентными электронами (т. е. электронами, участвующими 
в образовании химических связей) у элементов главных под-
групп являются электроны внешнего уровня, у элементов по-
бочных подгрупп — s-электроны внешнего и d-электроны пред-
последнего уровня. Число валентных электронов, как правило, 
равно номеру группы. Исключение — элементы подгруппы 
меди и большинство элементов побочных подгрупп 8-й группы.
Пример 1. Составьте электронную формулу атома мышьяка. 
Укажите распределение валентных электронов по квантовым 
ячейкам (орбиталям).
Решение. Порядковый номер элемента — 33, 33As. Элемент 
расположен в 4-м периоде, V группе, главной  подгруппе. Сле-
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довательно, в атоме мышьяка 33 электрона, которые последо-
вательно распределены по 4 энергетическим уровням (слоям). 
5  валентных электронов находятся на внешнем 4-м 
уровне:
 33As 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 3.
Валентные электроны распределены в соответствии с пра-
вилом Хунда:  
 
                4s2             4p3 
Пример 2. Составьте электронную формулу атома тантала. 
Укажите распределение валентных электронов по квантовым 
ячейкам.
Решение. Тантал — элемент номер 73, расположенный 
в 6-м периоде, V группе, побочной подгруппе. Следователь-
но, 73 электрона расположены на 6 электронных уровнях: 
2  из 5  валентных электронов находятся на s-под-
уровне последнего, шестого уровня, и 3 — на d-подуровне 
предпоследнего (пятого) уровня. Обратите внимание на то, что 
тантал находится после лантана, следовательно, 4f-подуровень 
заполнен:
 73Ta 1s 22s 22p 63s 23p 63d 104s 24p 64d 104f 145s 25p 65d 36s 2 
Распределение валентных электронов: 
 
                               5d3                     6s2 
Пример 3. Составьте электронные формулы ионов Cl¯ и Fe 3+.
Решение. Составим электронные формулы атомов хлора 
и железа:
23
 17Cl  1s 22s 22p 63s 23p 5;
 26Fe  1s 22s 22p 63s 23p 63d 64s 2.
При образовании иона Cl¯ атом хлора присоединяет один 
электрон, который занимает вакантное место на 3p-орбитали:
 Cl¯  1s 22s 22p 63s 23p 6.
Ион Fe 3+ образуется при потере атомом железа трех валент-
ных электронов:
 Fe 3+  1s 22s 22p 63s 23p 63d 54s 0.
Задания для самоконтроля
Задание 1. Охарактеризуйте положение элемента в Перио-
дической системе: укажите порядковый номер, номер группы, 
подгруппу. Составьте электронную формулу атома элемента.
Задание 2. Составьте электронную формулу иона.
Задание 3. По валентным электронам определите элемент 

















1 Cu Pb 2+ 4s 24p 5 9 Cl La 3+ 6s 26p 2
2 Nb I¯ 5d 66s 2 10 Fe Te 2- 5d 46s 2
3 As Bi 3+ 3s 23p 3 11 Zr Au 3+ 2s 22p 2
4 Ba S 2- 5d 36s 2 12 Mo Fe 2+ 5d 26s 2
5 Sb V 3+ 5d 76s 2 13 Hf N 3- 5s 25p 4
6 Co Hg 2+ 3s 23p 1 14 Br Ni 2+ 5d 106s 1
7 Ag Se 2- 7s 2 15 Y Sn 2+ 6s 26p 3




















17 Cd Sn 2+ 5d 56s 2 21 Au O 2- 3d 54s 2
18 Pb Co 2+ 3s 23p 6 22 Hg Mn 2+ 4s 24p 1
19 Ni Pb 2+ 5s 1 23 V Pb 4+ 3s 23p 4
20 S Au 1+ 4d 55s 2 24 Bi Cl- 3d 64s 2
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3. ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ. 
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
Х имическая термодинамика — наука об энергетических эффектах, сопровождающих химические реакции, 
о возможности и условиях самопроизвольного протекания хи-
мических процессов.
3.1. Термодинамические расчеты
Для определения возможности самопроизвольного прохо-
ждения реакции при некоторой температуре T, постоянном 
давлении и стандартных состояниях исходных веществ и про-
дуктов реакции необходимо рассчитать следующие термодина-
мические функции:








хим. р — стандартное изменение изобарно-изотермическо-
го потенциала (энергии Гиббса) реакции при температуре T.
Стандартная энтальпия химической реакции при темпера-
туре 298 К (ΔH 2980 хим. р) рассчитывается по формуле, вытекаю-
щей из закона Гесса:
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 ΔH 2980 хим. р = Σni ΔH 298
0
прод. р — Σnj ΔH 298
0
исх. в  (1) 
где ΔH 2980 прод. р и ΔH 298
0
исх. в — стандартные энтальпии образо-
вания продуктов реакции и исходных веществ (приведены 
в справочниках термодинамических величин). Следует учесть, 
что стандартные энтальпии образования простых веществ рав-
ны нулю; ni и nj — коэффициенты при формулах соответствую-
щих веществ в стехиометрическом уравнении реакции.
Значение ΔHхим. р характеризует теплоту химической реакции, 
проведенной при постоянном давлении и постоянной темпе-
ратуре. Если ΔHхим. р < 0, реакция протекает с выделением тепла 
(экзотермическая реакция), если ΔHхим. р > 0 — реакция эндотер-
мическая.
Стандартное изменение энтропии в ходе реакции рассчиты-
вается по формуле 
 ΔS 298
0
хим. р = Σ ni S 298
0
прод. р — Σ nj S 298
0
исх. в,  (2) 
где S 2980 прод. р и S 298
0
исх. в — стандартные энтропии продуктов реак-
ции и исходных веществ; ni и nj — коэффициенты при форму-
лах в стехиометрическом уравнении реакции.
Стандартное значение энергии Гиббса химической реакции 
при 298 К можно рассчитать двумя способами:
 1) ΔG 298
0
хим. р = Σ ni ΔG 298
0
прод. р — Σ nj ΔG 298
0
исх. в,  (3) 
где ΔG 298
0
прод. р и ΔG 298
0
исх. в — справочные значения стандартных 
энергий Гиббса образования продуктов реакции и исходных 
веществ; ni и nj — коэффициенты при формулах соответствую-
щих веществ в стехиометрическом уравнении реакции.
 2) ΔG 298
0
хим. р = ΔH 298
0
хим. р — 298ΔS 298
0
хим. р  (4) 
Стандартное значение энергии Гиббса при других темпера-




0  хим. р @ ΔH 298
0
хим. р — TΔ S 298
0
 хим. р  (5) 
Если рассчитанное значение ΔGT
0  < 0, при данной темпера-
туре и стандартных состояниях веществ возможно самопроиз-
вольное протекание прямой реакции, при ΔGT
0  > 0 — возмож-
на обратная реакция.
Пример. Рассчитайте значения стандартной энталь-
пии и стандартной энергии Гиббса при температурах 
298 и 1000 К для реакции 
 CO2(г) + C(т) = 2CO(г).
Постройте график зависимости энергии Гиббса от темпера-
туры. Укажите область температур, в которой возможно само-
произвольное протекание прямой реакции.
Решение. Выпишем из табл. П1 значения ΔH 298
0  и S 298
0  для 
всех реагентов и продуктов реакции.
Вещество ΔH 298
0 , кДж/моль S298
0 , Дж/(моль · K) ΔG 298
0 , кДж/моль
СО(г) –110,6 197,7 –137,2
С(т, графит) 0 5,74 0
СО2(г) –393,8 213,8 –394,6
Рассчитаем изменение энтальпии реакции по формуле (1):
 ΔH 298
0
хим. р = 2ΔH 298
0
СО — (ΔH 298
0
СО2
 + ΔH 298
0
С) = 2 моль × 
 × (–110,6 кДж/моль) — (1 моль × 0 кДж/моль —
— 1 моль × 393,8 кДж/моль) = –221,2 кДж + 393,8 кДж = 172,6 кДж.
ΔH 298
0
хим. р > 0 — реакция эндотермическая.
Рассчитаем изменение энтропии в ходе реакции по фор- 
муле (2):
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 ΔS298
0








= 2 моль × 197,7 Дж/(моль× K) – (1 моль × 213,8 Дж/(моль× K) +
 + 1 моль × 5,74 Дж/(моль× K) = 175,5 Дж/К.
ΔS 298
0
хим. р > 0 — беспорядок в системе увеличивается.
Изменение энергии Гиббса при 298 К можно рассчитать как 
по формуле (3), так и по формуле (4):
1) ΔG 298
0
хим. р = 2ΔG 298
0
СО — (ΔG 298
0
СО2
 + ΔG 298
0
С) = 2 моль ×
× (–137,2 кДж/моль) — (1 моль × (–394,6) кДж/моль + 1 моль ×
× 0 кДж/моль) = 120 КДж.
 2) ΔG 298
0
хим. р = ΔH 298
0
хим. р — TΔS 298
0
хим. р = 172,6 кДж — 298 K ×
 × 175,5 × 10–3 Дж/К = 120 КДж.
ΔG 298
0
хим. р > 0 — самопроизвольное протекание прямой реак-
ции при 298 К и стандартных состояниях веществ невозможно.
Расчеты энергии Гиббса при других температурах проводят 
по формуле (5):
 ΔG 01000 хим. р @ 172,6 кДж — 1000K × 175,5 × 10–3 Дж/К @ –3 кДж, 
т. е. самопроизвольное протекание прямой реакции при 
1000 К возможно.
Для построения графика зависимости энергии Гиббса 
от температуры удобно рассчитать точку пересечения прямой 
с осью температур (ΔGT
0




хим. р @ ΔH 298
0
хим. р — T ΔS 298
0






































Из приведенного графика видно, что прямая реакция воз-
можна при температурах выше 980 К.
3.2. Химическое равновесие
Различают обратимые и необратимые реакции. Необрати-
мыми называют реакции, протекающие в одном направлении. 
Реакции, которые идут одновременно и в прямом, и в обрат-
ном направлении, являются обратимыми. Обратимые реакции 
до конца (полного превращения исходных веществ в продукты) 
не доходят. В ходе таких реакций устанавливается состояние 
химического равновесия, т. е. такое состояние, когда скорость 
прямой реакции равна скорости обратной. Количественной 
характеристикой состояния равновесия является величина, 
называемая константой равновесия.
Константа химического равновесия равна отношению про-
изведения равновесных концентраций (парциальных давле-
ний) продуктов реакции в степенях стехиометрических ко-
эффициентов к произведению равновесных концентраций 
(парциальных давлений) исходных веществ также в степенях, 
равных стехиометрическим коэффициентам при соответству-
ющих веществах.
Константа равновесия характеризует полноту протекания 
процесса и при постоянной температуре является постоянной 
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величиной. При расчете констант равновесия концентрации 
подставляют в единицах молярной концентрации, а парциаль-
ные давления — в атмосферах. Значение констант приводят без 
указания единиц.
Следует учесть, что концентрации конденсированных фаз 
(твердые вещества и чистые жидкости) в выражение для кон-
станты равновесия не входят.
Пример 1. Составьте выражения для констант равновесия 
следующих реакций:
1. 2NO (г) + Cl2 (г)  2 NOCl (г) 
2. BaCO3(т)  BaO(т) + CO2(г) 












, KC = Ч
[NOCl]


















При неизменных внешних условиях состояние химического 
равновесия может существовать сколь угодно долго. Измене-
ние условий приводит к смещению равновесия и установле-
нию нового состояния равновесия с другими равновесными 
концентрациями веществ. Качественно направление смеще-
Задания для самоконтроля
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ния равновесия можно определить, используя принцип Ле Ша-
телье: если на систему, находящуюся в состоянии равновесия, 
оказать внешнее воздействие, равновесие сместится в направ-
лении, ослабляющем это воздействие.
Например, повышение температуры приводит к смещению 
равновесия в направлении эндотермической реакции, сопрово-
ждающейся поглощением теплоты, т. е. охлаждением системы.
Пример 2. Определите направление смещения равновесия 
реакции 
 V2O5 (т) + H2 (г)    2VO2 (т) + H2O (г)     Δ H > 0 
при понижении температуры, повышении общего давления 
и увеличении концентрации водорода.
Решение. Так как реакция эндотермическая, понижение 
температуры вызовет смещение равновесия в сторону обрат-
ной (экзотермической) реакции. Изменение общего давления 
не приведет к смещению равновесия, так как общее число моль 
газообразных веществ в левой и в правой частях уравнения 
одинаково (количество газообразных веществ в ходе реакции 
не изменяется). Увеличение концентрации водорода вызовет 
смещение равновесия в сторону прямой реакции, при прохо-
ждении которой водород расходуется.
Задания для самоконтроля
1. Рассчитайте ΔH 298
0 , ΔS 298
0 , ΔG 298
0  и ΔG10000 , указанной 
реакции. Постройте график зависимости свободной энергии 
Гиббса химической реакции от температуры. Укажите область 
температур, в которой возможно самопроизвольное протека-
ние прямой реакции. Исходные данные для расчетов приведе-
ны в табл. П1.
1.1. PbO(т) + CO(г)  Pb(т) + CO2(г) 
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1.2. C(т) + 2N2O(г)  CO2(г) + 2N2(г) 
1.3. CH4(г) + 2O2(г)  CO2(г) + 2H2O(г) 
1.4. 2MgO(т) + C(т)  2Mg(т) + CO2(г) 
1.5. 2PH3(г) + 4O2(г)  P2O5(т) + 3H2O(г) 
1.6. Fe2O3(т) + 3CO(г)  2Fe(т) + 3CO2(г) 
1.7. 2H2S(г) + 3O2(г)  2H2O(г) + 2SO2(г) 
1.8. FeO(т) + CO(г)  Fe(т) + CO2(г) 
1.9. 4HCl(г) + O2(г)  2Cl2(г) + 2H2O(г) 
1.10. WO3(т) + 3H2(г)  W(т) + 3H2O(г) 
1.11. SnO2(т) + Sn(т)  2SnO(т) 
1.12. H2S(г) + Cl2(г)  2HCl(г) + S(т) 
1.13. C(т) + H2O(г)  CO(г) + H2(г) 
1.14. 4NH3(г) + 5O2(г)  4NO(г) + 6H2O(г) 
1.15. 2H2S(г) + SO2(г)  3S(т) + 2H2O(г) 
1.16. MgCO3(т)  MgO(т) + CO2(г) 
1.17. 2NO(г) + O2(г)  2NO2(г) 
1.18. 2SO2 + O2(г)  2SO3(г) 
1.19. Fe2O3(т) + 3H2(г)  2Fe(т) + 3H2O(г) 
1.20. CO2(г) + H2(г)  CO(г) + H2O(г) 
1.21. Fe2O3(т) + 2Al(т)  2Fe(т) + Al2O3(т) 
1.22. 2N2(г) +O2(г)  2N2O(г) 
1.23. NO(г) + NO2(г)  N2O3(т) 
1.24. H2O(г) + CO(г)  CO2(г) + H2(г) 
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2. Запишите выражение для константы равновесия приве-
денных реакций. Определите направление смещения равнове-
сия при изменении внешних условий.
2.1. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2CH3OH (г) + 3O2 (г)    4H2O (г) + 2CO2 (г)      ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при увеличении концентрации CO2?
2.2. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 CO (г) + Cl2(г)    COCl2(г)      ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при уменьшении концентрации CO?
2.3. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 TiO2 (т) + 2C (т)     Ti (т) + 2CO (г)   ΔH 0 > 0 
а) при повышении температуры, 
б) при повышении давления, 
в) при увеличении концентрации CO?
2.4. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 Cl2 (г) + 2HI (г)     2HCl (г) + I2 (т)     ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при повышении давления, 
в) при уменьшении концентрации Cl2?
2.5. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2PH3 (г) + 4O2 (г)     P2O5 (т) + 3H2O (г)    ΔH 0 < 0 
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а) при повышении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при увеличении концентрации O2?
2.6. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 H2(г) + I2(г)    2HI(г)   ΔH 0 > 0 
а) при повышении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при увеличении концентрации H2?
2.7. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 CaO(т) + CO2(г)     CaCO3(т)   ΔH 0  < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при повышении давления, 
в) при уменьшении концентрации CO2?
2.8. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 I2(т) + H2S(г)     2HI(г) + S(т)    ΔH 0 > 0 
а) при понижении температуры, 
б) при повышении давления, 
в) при увеличении концентрации H2S?
2.9. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 C(т) + H2O(г)    CO(г) + H2(г)    ΔH 0 > 0 
а) при повышении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при уменьшении концентрации CO?
2.10. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 CO2(г) + H2(г)    CO(г) + H2O(г)    ΔH 0 > 0 
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а) при понижении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при увеличении концентрации H2O?
2.11. В каком направлении сместится равновесие реак-
ции 
 FeO(т) + CO(г)    Fe(т) + CO2(г)    ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при увеличении давления, 
в) при увеличении концентрации CO?
2.12. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2Mg(т) + CO2(г)    2MgO(т) + C(т)     ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при увеличении давления, 
в) при уменьшении концентрации CO2?
2.13. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2SO2 + O2(г)     2SO3(г)   ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при уменьшении давления, 
в) при увеличении концентрации O2?
2.14. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 CH4(г) + 2O2(г)    CO2(г) + 2H2O(г)     ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при увеличении давления, 
в) при уменьшении концентрации CH4?
Задания для самоконтроля
36
3. Основы химической термодинамики. Химическое равновесие
2.15. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 H2S(г) + Cl2(г)    2HCl(г) + S(т)      ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при увеличении давления, 
в) при уменьшении концентрации HCl?
2.16. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2NO(г) + O2(г)    2NO2(г)     ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при увеличении давления, 
в) при увеличении концентрации O2?
2.17. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 Fe2O3(т) + 3CO(г)    2Fe(т) + 3CO2(г)     ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при уменьшении давления, 
в) при уменьшении концентрации CO2?
2.18. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 H2O(г) + CO(г)    CO2(г) + H2(г)     ΔH 0>0 
а) при повышении температуры, 
б) при уменьшении давления, 
в) при уменьшении концентрации CO2?
2.19. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 4NH3(г) + 5O2(г)    4NO(г) + 6H2O(г)     ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при увеличении давления, 
в) при уменьшении концентрации O2?
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2.20. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 C(т) + 2 N2O(г)    CO2(г) + 2N2(г)      ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при уменьшении давления, 
в) при увеличении концентрации СO2?
2.21. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2H2S(г) + 3O2(г)    2H2O(ж) + 2SO2(г)      ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при уменьшении давления, 
в) при уменьшении концентрации SO2?
2.22. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 4HCl(г) + O2(г)    2Cl2(г) + 2H2O(ж)     ΔH 0 < 0 
а) при понижении температуры, 
б) при повышении давления, 
в) при уменьшении концентрации H2O?
2.23. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 C(т) + H2O(г)    CO(г) + H2(г)      ΔH 0 > 0 
а) при понижении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при увеличении концентрации H2O?
2.24. В каком направлении сместится равновесие реакции 
 2H2S(г) + SO2(г)    3S(т) + 2H2O(г)     ΔH 0 < 0 
а) при повышении температуры, 
б) при понижении давления, 
в) при уменьшении концентрации H2S?
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4. РАСТВОРЫ. ЭЛЕКТРОЛИТЫ
Р аствором называют гомогенную систему переменного состава, состоящую из двух и более компонентов.
Растворы состоят из растворителя и растворенного вещест-
ва. Эти понятия условны. Если одним из компонентов раство-
ра является жидкость, а другими — газы или твердые вещества, 
то растворителем обычно считают жидкость. В других случаях 
растворителем считают тот компонент, которого больше.
Растворы можно классифицировать по различным призна-
кам.
В зависимости от агрегатного состояния различают газоо-
бразные (воздух), жидкие (природные воды) и твердые раство-
ры (сплавы).
По степени дисперсности растворенного вещества раство-
ры подразделяют на истинные и коллоидные растворы и гру-
бодисперсные системы.
В истинных растворах радиус частиц растворенного веще-
ства составляет 10–8–10–7 см, т. е. растворенное вещество нахо-
дится в растворе в виде атомов, молекул или ионов.
Радиус частиц растворенного вещества в коллоидных рас-
творах — от 10–7 до 10–5 см, в грубодисперсных системах — боль-
ше 10–5 см. Коллоидные растворы и грубодисперсные системы 
относятся к объектам, которые изучает коллоидная химия.
4.1. Растворы электролитов. Диссоциация.  Обменные реакции. Ионные уравнения
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4.1. Растворы электролитов. Диссоциация.  
Обменные реакции. Ионные уравнения
Электролиты — это вещества, распадающиеся на ионы под 
действием полярных молекул растворителя, например, воды. 
Процесс распада электролита на ионы называют электролитиче-
ской диссоциацией. Полнота протекания процесса может быть 
различной. Ее количественной характеристикой является сте-
пень диссоциации α. Степень электролитической диссоциации α 
равна отношению числа частиц, распавшихся на ионы, к общему 
числу частиц растворенного вещества. Электролиты, для кото-
рых степень диссоциации в растворе с молярной концентрацией 
см = 0,1 моль/л больше 30 %, относят к сильным. Для слабых элек-
тролитов α < 3 %, электролитов средней силы 3 % < α < 30 %.
К сильным электролитам в водных растворах относятся:
а) сильные кислоты (см. c. 8);
б) сильные основания — щелочи (см. с. 9);
в) практически все соли.
К слабым электролитам и электролитам средней силы отно-
сятся:
а) слабые и средней силы кислоты (см. с. 8);
б) основания — не щелочи;
в) H2O.
Сильные электролиты в очень разбавленных растворах дис-
социируют практически полностью, слабые электролиты дис-
социируют на ионы ступенчато и обратимо (частично).
Правила составления уравнений диссоциации электролитов 
1. В уравнениях диссоциации сильных электролитов ставится 
знак = (равенства). Этот знак обозначает полную диссоциацию.
2. В уравнениях диссоциации слабых (и средней силы) элек-





Основания Ba(OH)2= Ba 2+ + 2OH- 
Кислоты HCl= H+ + Cl- 
Соли Na2CO3= 2Na+ + CO32-      
 KH2PO4 = K+ + H2PO4- 
 H2PO4-  H+ + HPO42-;     HPO42-  H+ + PO43-
 AlOHCl2** = AlOH 2+ + 2Cl- 
 AlOH 2+  Al 3+ + OH- 
Слабые электролиты 
Основания Fe(OH)2**  FeOH++OH–  1-я cтупень 
 FeOH+  Fe 2+ + OH–   2-я ступень 
Кислоты H2CO3  H+ + HCO3–  1-я ступень 
 HCO3-  H+ + CO32–  2-я ступень 
Вода H2O  H+ +   OH- 
Условия необратимого протекания обменных реакций в раство-
рах электролитов 
Обменная реакция протекает практически необратимо, 
если образуется:
а) слабый электролит (вода, слабая кислота, слабое основание);
б) осадок;
г) газ.
Правила написания ионных уравнений 




Пример 1. Написать уравнения следующих реакций в моле-
кулярной и ионной форме:
1. CaCO3 + HCl  2. CuSO4 + K2S          3. Al (OH)3 + NaOH 
** В случае малорастворимых соединений уравнения характеризуют дис-
социацию растворенной частей вещества.




 CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2CO3 
полное ионное уравнение:
 CaCO3 + 2H+ + 2Cl- = Ca 2+ + 2Cl- + H2CO3 
сокращенное ионное уравнение:
 СaCO3 + 2H+ = Ca 2+ + H2CO3 
2. Молекулярное уравнение:
 CuSO4 + K2S = CuS↓ + K2SO4 
полное ионное уравнение:
 Cu 2+ + SO42- + 2K+ + S 2- = CuS↓ + 2K+ + SO42- 
сокращенное ионное уравнение:
 Cu 2+ + S 2- = CuS↓ 
3. Молекулярное уравнение:
 Al(OH)3 + NaOH = NaAlO2 + 2H2O 
полное ионное уравнение:
 Al(OH)3 + Na+ + OH
- = Na+ + AlO2- + 2H2O 
сокращенное ионное уравнение:
 Al (OH)3 + OH- = AlO2- +2H2O 
Сокращенные ионные уравнения выражают химическую 
сущность реакции. Отдельно записанные сокращенные ионные 
уравнения являются общими для множества подобных реакций.
Пример 2. По заданному ионному уравнению написать мо-
лекулярное:
а) Mg 2+ + SO32- = MgSO3 
б) HSO3- + OH-= SO32- + H2O 




а) Выбираем те соединения, которые в растворе диссоции-
руют на ионы Mg 2+ и SO32- (берем сильные растворимые элек-
тролиты).
Молекулярное уравнение:
 Mg(NO3)2 + K2SO3= MgSO3↓ + 2KNO3 
Проверка
 Mg 2+ + 2NO3- + 2K+ + SO32- = MgSO3↓ + 2K+ + 2NO3- 
 Mg 2+ + SO32- = MgSO3↓ 
б) Молекулярное уравнение:
 KHSO3 + KOH = K2SO3 + H2O 
Проверка.
 K+ + HSO3- + K + OH- = 2K+ + SO32- +H2O 
 HSO3- + OH- = SO32- + H2O 
в) Mолекулярное уравнение:
 4NaOH + ZnCl2 = Na2ZnO2 + 2NaCl + 2H2O 
Проверка
4Na+ + 4OH- + Zn 2+ + 2Cl- = 2Na+ + ZnO22- + 2Na+ + 2Cl- + 2H2O 
 4OH- + Zn 2+ = ZnO22- + 2H2O 
4.2. Гидролиз солей
Гидролиз — это взаимодействие соли с водой, в результа-
те которого происходит смещение ионного равновесия воды 
и изменение значения рН раствора. Возможность и характер 
4.2. Гидролиз солей
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протекания гидролиза определяются природой основания 
и кислоты, образующих соль.
Соли, образованные катионом сильного основания и анио-
ном сильной кислоты, гидролизу не подвергаются. Их водные 
растворы нейтральны.
 KNO3 + H2O ≠                pH = 7.
Гидролизу подвергаются ионы слабого основания и слабой 
кислоты.
Гидролиз солей, образованных сильной кислотой и слабым осно-
ванием 
Рассмотрим процессы, происходящие при растворении 
соли в воде.
Пример: NH4Cl.
Соль в растворе диссоциирует:
 NH4Cl = NH4+ + Cl- 




NH4+   + HOH ®¬  NH4OH + H
+   (ионы H+ в избытке ). 
Молекулярное уравнение:
 NH4Cl + H2O  NH4OH + HCl 
Водный раствор соли имеет кислую реакцию (pH < 7).
Гидролиз солей, образованных слабой кислотой и сильным осно-
ванием 
Рассмотрим процессы, происходящие при растворении 




Диссоциация соли в растворе:
 Na2 СO3 = 2Na+ + СO32- 
Гидролизу подвергается анион слабой кислоты СO32-: 
 
1-я ступень:  СO32- + HOH ®¬   HСO3
- + OH-   (ионы OH- в избытке). 
Молекулярное уравнение 1-й ступени:
 Na2 СO3 + H2O  NaHСO3 + NaOH 
Водный раствор солей имеет щелочную реакцию (pH > 7).
Соли, в состав которых входит либо катион слабого осно-
вания, либо анион слабой кислоты, гидролизуются обратимо 
(неполностью). При обычных условиях гидролиз протекает 
главным образом по первой ступени.
Гидролиз солей, образованных слабой кислотой и слабым осно-
ванием 
Соли, состоящие из катионов слабых многокислотных 
оснований (Cr 3+, Fe 3+, Al 3+) и анионов слабых многоосновных 
кислот (SO32-, S 2-, CO32-), при растворении в воде гидролизуют-
ся полностью. При этом образуются соответствующие слабые 
основание и кислота:
 Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑ 
Задания для самоконтроля
1. Составьте молекулярные и ионные уравнения для следу-
ющих превращений. Растворимость селенидов и теллуридов, 
не приведенная в табл. П5, указана в задании: р — растворимая 
соль, н — нерастворимая соль.
Задания для самоконтроля
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1.1. а) CuSO4→ (CuOH)2SO4→ CuSO4→ Cu(OH)2 → CuO 
 б) Na2CO3 → NaHCO3 → H2CO3 → CaCO3 → CaCl2 
1.2. a) Ni(OH)2 → NiOHCl → NiCl2 → Ni(NO3)2 → Ni(OH)2 
 б) H3PO4 → KH2PO4 → K2HPO4 → K3PO4 → H3PO4 
1.3. а) Fe2 (SO4)3 → FeOHSO4 →Fe(OH)3 → Fe2(SO4)3 → FeCl3 
 б) NaHS → Na2S → NaHS → H2S → K2S → PbS 
1.4. а) AlOH(NO3)2 → Al(NO3)3 → Al(OH)3 → AlOHCl2 → Al(OH)3 
 б) K2SO3 → KHSO3 → H2SO3 → Na2SO3 → CaSO3 
1.5. а) Pb(NO3)2 → PbOHNO3 → Pb(OH)2 → PbCl2 → PbOHCl 
 б) Na3PO4 → Ca3(PO4)2 → CaHPO4 → H3PO4 → K3PO4 
1.6. а) Mg(OH)2 → MgOHCl → MgCl2 → Mg(NO3)2 → Mg(OH)2 
 б) H2Se → Li2Se(р) → LiHSe →Li2Se → H2Se 
1.7. а) CrCl3 → CrOHCl2 → Cr (OH)3 → CrOHSO4 → Cr2 (SO4)3 
 б) KOH → KHCO3 → K2CO3 → BaCO3 → H2CO3 
1.8. a) SnSO4 → (SnOH)2SO4 → Sn (OH)2 → Sn(NO3)2 → SnOHNO3 
 б) H2SO3 → NaHSO3 → Na2SO3 → NaHSO3 → H2SO3 
1.9. а) CoSO4 → (CoOH)2SO4 → Co (OH)2 → CoCl2 → Co(NO3)2 
 б) CaCl2 → Ca3(PO4)2 → Ca (H2PO4)2 → CaHPO4 → H3PO4 
1.10. a) Al2(SO4)3 → AlOHSO4 → Al(OH)3 → AlCl3 → AlOHCl2 
 б) Na2CO3 → BaCO3 → Ba(HCO3)2 → H2CO3 → CaCO3
1.11. а) SnO → Na2SnO2 → Sn(OH)2 → SnOHCl → SnCl2 
 б) P2O5 → H3PO4 → NaH2PO4 → Na2HPO4 → Na3PO4 
1.12. а) NiBr2 → Ni(OH)2 → (NiOH)2SO4 → NiSO4 → NiBr2 
 б) SO3 → H2SO4 → NaHSO4 → Na2SO4 → BaSO4 
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1.13. a) FeCl3 → Fe(NO3)3 → Fe(OH)3 → FeOHSO4 → Fe2(SO4)3 
 б) MgCO3 → Mg(HCO3)2 → H2CO3 → NaHCO3 → Na2CO3 
1.14. a) Al2O3 → Al2(SO4)3 → Al(OH)3 → AlOHCl2 → AlCl3 
 б) Na2S → NaHS → H2S → K2S → CuS 
1.15. а) Cr(NO3)3 → Cr(OH)2NO3 → Cr(OH)3 → Cr2(SO4)3 → CrBr3 
 б) BaSe(р) → Ba(HSe)2 → H2Se → Na2Se → NiSe(н) 
1.16. а) Be(NO3)2 → Be(OH)2→ BeOHNO3 → Be(OH)2 → Na2BeO2 
 б) Na2HPO4 → H3PO4 → KH2PO4 → K3PO4 → Ca3(PO4)2 
1.17. а) Pb(NO3)2 → PbOHNO3 → Pb(NO3)2 → Pb(OH)2 → PbSO4 
 б) SO2 → BaSO3 → Ba(HSO3)2 → BaSO3 → H2SO3 
1.18. а) CuBr2 → Cu(NO3)2 → CuOHNO3 → Cu(OH)2 → CuO 
 б) H2CO3 → KHCO3 → K2CO3 → CaCO3 → H2CO3 
1.19. а) CoCl2 → CoOHCl → Co(OH)2 → CoSO4 → CoCl2 
 б) H2S → NaHS → Na2S → H2S → BaS 
1.20. а) Cr(OH)3 → CrOHCl2 → CrCl3 → Cr(OH)3 → NaCrO2 
 б) NaHSe → Na2Se → H2Se → K2Se → CoSe(н) 
1.21. а) Bi(NO3)3 → BiOH(NO3)2 → Bi(OH)3 → Bi(OH)2NO3 → Bi(NO3)3 
 б) CaCl2 → CaCO3 → Ca (HCO3)2 → H2CO3 → Li2CO3 (н) 
1.22. а) BeSO4 → (BeOH)2SO4 → Be(OH)2 → BeOHNO3 → Be(NO3)2 
 б) Li2CO3 → LiHCO3 → H2CO3 → BaCO3 → BaBr2 
1.23. а) Al(OH)3 →Al2(SO4)3 → AlOHSO4 → Al (OH)3 → KAlO2 
 б) Na2Te → NaHTe → H2Te → K2Te → ZnTe(н) 
1.24. а) Pb(NO3)2 → Pb(OH)2 → K2PbO2 → Pb(OH)2→ PbOHNO3 




2. Составьте уравнения диссоциации следующих соедине-
ний.
2.1 Al(OH)3, Na2S, KHCO3 2.13 H2S, Bi(NO3)3, AlOHCl2
2.2 Ca(OH)2, BaCl2, CuOHNO3 2.14 RbHCO3, CoCl2, FeOHSO4
2.3 LiHSO4, Cu(NO3)2, CoOHCl 2.15 Ni(OH)2, Cu(HSO4)2, Ba(NO3)2
2.4 H2CO3, ZnCl2, AlOHSO4 2.16 (MnOH)2SO4, Ba(HS)2, Al2(SO4)3
2.5 Sn(OH)2, FeCl3, Ba(HS)2 2.17 Be(OH)2, CaBr2, K2HPO4
2.6 Mg(OH)2, FeBr2, Sr(HCO3)2 2.18 SnBr2, PbOHBr, LiHS
2.7 Cr2(SO4)3, KHSe, Fe(OH)2Cl 2.19 Cu(OH)2, Na2SO4, Na2HAsO4
2.8 H3PO4, Mn(NO3)2, SnOHBr 2.20 H2SO3, MgCl2,(CoOH)2SO4
2.9 Ca(HSO3)2, NiBr2, FeOHCl2 2.21 NH4OH, Ca(H2PO4)2, Li2SO3
2.10 H2SO4, Li2SO3, Cr(OH)2NO3 2.22 H2Se, FeOHBr2, AlBr3
2.11 CdBr2, Ca(HSe)2,(NiOH)2SO4 2.23 Cr(OH)3, Ba(HSO3)2, Cd(NO3)2
2.12 Pb(OH)2, CuBr2, NaH2PO4 2.24 NH4HSO4, Mg(NO3)2, CoOHBr
3. По заданным ионным уравнениям составьте соответству-
ющие молекулярные.
3.1 Zn 2+ + 4OH- = ZnO22- + 2H2O 3.8 2H+ + PO43- = H2PO4-
3.2 Cu 2+ + OH- + Cl= CuOHCl 3.9 Ni 2+ + S 2- = NiS
3.3 H+ + CO32- = HCO3- 3.10 Ba 2+ + CO32- = BaCO3
3.4 Fe 2+ + 2OH- = Fe(OH)2 3.11 Fe 3+ + OH- + SO42- = FeOHSO4
3.5 2H+ + S 2- = H2S 3.12 Al 3+ + 3OH- = Al(OH)3
3.6 Ni 2+ + OH-+ NO3-= NiOHNO3 3.13 2H+ + SO32- = H2SO3
3.7 Ag+ + Br- = AgBr 3.14 H+ + OH — = H2O
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4. Растворы. Электролиты
3.15 Sn 2+ + 4OH- = SnO22- + 2H2O 3.20Cu 2+ + S 2- = CuS
3.16 Pb 2+ + S 2- =PbS 3.21 2Co 2+ + 2OH — + SO42-=(CoOH)2SO4
3.17 Ca 2+ + SiO32- = CaSiO3 3.22HSO3 — + OH — = SO32- + H2O
3.18 3Sr 2+ +2PO43- = Sr3(PO4)2 3.23 Mn 2+ + 2OH — = Mn(OH)2
3.19 Cr 3+ + 2 Br — + OH — = CrOHBr2 3.24H+ + S 2- = HS-
4. Напишите молекулярные и краткие ионные уравнения 
возможных реакций гидролиза солей по первой ступени, ука-
жите значения pH растворов солей.
4.1  K2S, NH4Cl, Ba (NO3)2 4.13 KCH3COO, Pb (NO3)2, LiClO4
4.2  Na2SO3, LiClO4, NiSO4 4.14 Mg (NO3)2, BeCl2, NaNO3
4.3  CuBr2, Ca (ClO)2, LiNO3 4.15  NaF, K2SO4, SnCl2
4.4  Al2 (SO4)3, NaHCO3, LiNO3 4.16 Ba (CH3COO)2, LiBr, CuSO4
4.5  BaCl2, Cd (NO3)2, Na2SO3 4.17 Ba (NO2)2, NiCl2, Li2SO4
4.6  KHS, (NH4)2SO4, Sr (NO3)2 4.18 K2SO3, RbCl, MgSO4
4.7  K2CO3, FeCl3, CaBr2 4.19 NH4NO3, K2HPO4, K2SO4
4.8 ZnSO4, NaJ, K3PO4 4.20 CoSO4, LiHS, NaBr
4.9 LiNO2, RbCl, Cr2 (SO4)3 4.21 Fe (NO3)3, K3PO4, RbNO3
4.10 Na2Se, Fe2 (SO4)3, CaCl2 4.22 KJ, CsNO2, FeCl2
4.11 MgCl2, LiHSe, NaClO4 4.23 FeSO4, KCl, NaClO
4.12 SnSO4, KNO3, BaS 4.24 LiHCO3, NiBr2, NaClO4
Задания для самоконтроля
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5. Составьте молекулярные и краткие ионные уравнения 
процесса совместного гидролиза солей.
5.1 AlCl3 + Li2Se 5.13 Fe(NO3)3 + K2CO3
5.2 CrBr3 + Na2S 5.14 Na2Se + AlBr3
5.3 Cr2(SO4)3 + Na2SO3 5.15 Al2(SO4)3 + K2SO3
5.4 Rb2CO3 + FeBr3 5.16 Rb2CO3 + Cr(NO3)3 
5.5 Al2(SO4)3 + K2S 5.17 AlCl3 + K2CO3
5.6 Rb2CO3 + Al(NO3)3 5.18 Cr2(SO4)3 + K2S
5.7 Fe(NO3)3 + K2CO3 5.19 Na2CO3 + Al(NO3)3
5.8 CrCl3 + Li2S 5.20 K2CO3 + FeBr3
5.9 Fe(NO3)3 + Na2CO3 5.21 Fe(NO3)3 + Na2CO3
5.10 Na2SO3 + AlBr3 5.22 Fe2(SO4)3 + K2CO3
5.11 CrBr3 + K2SO3 5.23 Al2(SO4)3 + Na2S
5.12 Fe2(SO4)3 + Na2CO3 5.24 K2CO3 + Cr2(SO4)3
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5. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ  
РЕАКЦИИ
О кислительно-восстановительными (ОВР) называются реакции, в результате которых изменяются степени 
окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ. 
Например:
 
� � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � � �+ - +4 1 2 �� � � � � � ��
� � � � � � � �
0
MnO +4HCl=MnCl +Cl +2H O2 2 2 2
 
5.1. Степень окисления. Окислители и восстановители
Степень окисления — это условный заряд атома в молекуле 
(веществе), рассчитанный в предположении, что все общие 
электронные пары смещены к более электроотрицательному 
атому.
Постоянную степень окисления в соединениях имеют ато-
мы следующих элементов:
•	 металлы главной подгруппы первой группы — (+1);
•	 металлы главной подгруппы второй группы — (+2).
Атомы кислорода в подавляющем большинстве соединений 
характеризуются степенью окисления (–2), водорода — (+1).
Степень окисления атомов в простых веществах равна нулю.
5.1. Степень окисления. Окислители и восстановители
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При расчете степеней окисления исходят из того, что алге-
браическая сумма степеней окисления всех атомов в молекуле 
равна нулю (молекула электронейтральна), а в ионе — заряду 
иона.
Примеры. Рассчитаем степень окисления (СО) атома хрома 
в молекуле K2CrO4. Степень окисления кислорода равна (–2), 
калия — (+1), СО хрома примем равной x, который находим 
из уравнения 
 2 · (+1) + 4 · (–2) + x = 0, 
 x = + 6.
Для расчета степени окисления атома хлора в ионе ClO4-со-
ставляем уравнение 
 4 · (–2) + x = –1, 
 x = + 7.
Окислителем называют вещество или частицу, присоеди-
няющие электроны. В результате ОВР окислитель восста-
навливается, степень его окисления понижается. Восстано-
витель — это вещество или частица, отдающие электроны. 
Восстановитель в ходе реакции окисляется, степень его окис-
ления повышается.
Только окислительные свойства проявляют фтор, кислород 
(в подавляющем большинстве реакций), а также вещества, 
в состав которых входят атомы в высшей положительной сте-
пени окисления. Высшая положительная степень окисления, 
за некоторыми исключениями, равна номеру группы Перио-
дической системы элементов Менделева, в которой находятся 
элементы KClO ,KMnO ,NaBiO ,PbO4 4 3 2






7 7 5 4
� � � .  
Только восстановителями в ОВР могут быть 
•	 металлы в свободном состоянии;
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5. Окислительно-восстановительные реакции 
•	 вещества, в состав которых входят атомы в низшей сте-
пени окисления:
Na S, KI, NH .2 3
- - -2 1 3
� �  
Низшая степень окисления металлов, как правило, равна 
нулю; неметаллов — (–8) + N группы, в которой находится 
элемент. Например, низшая степень окисления азота состав-
ляет –8 + 5 = –3.
Как окислительные, так и восстановительные свойства про-
являют 
•	 неметаллы, за исключением фтора (I2, S, P и др.);
•	 вещества, в состав которых входят атомы в промежуточ-
ной степени окисления: FeSO Na SeO ,NaNO .,4 2 3 2
+ + +2 4 3
� �  
5.2. Составление уравнений  
окислительно-восстановительных реакций
Существуют разные методы составления уравнений ОВР. Для 
реакций, протекающих в растворах электролитов, используют 
метод электронно-ионного баланса. При составлении уравне-
ний учитывают характер среды — кислая, щелочная, нейтраль-
ная, а также правила написания ионных уравнений (см. разд. 4).
ОВР в кислой среде 
Как правило, кислая среда создается добавлением разбав-
ленной H2SO4.
 K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 → Cr+3 + SO42- 
Рассмотрим порядок расстановки коэффициентов:
1. Записываем левую часть уравнения в ионном виде соглас-
но правилам написания ионных уравнений:
5.2. Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций 
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 2K+ + Cr2O72- + H2S + 2H+ + SO42-   →  Cr+3 + SO42- 
Такая запись необходима для того, чтобы увидеть реально 
существующие частицы в растворах и использовать их при 
составлении уравнений полуреакций.
2. Рассчитываем степень окисления атомов тех элементов, 
которые ее изменяют, и определяем окислитель и восстанови-
тель:
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3. Записываем схемы полуреакций для реально существую-
щих частиц:
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4. Уравниваем число атомов элементов, изменяющих сте-
пень окисления:
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5. Записываем число электронов, отданных восстановите-
лем и принятых окислителем:












H S 8e SO( )2 4
2
- +2 6
� � � � � �- ® -  
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5. Окислительно-восстановительные реакции 
6. Уравниваем число атомов кислорода в левой и правой частях 
полуреакций, учитывая, что в кислой среде присутствуют ионы 
H+ и молекулы H2O, в состав которых входят атомы кислорода.
Правило: в кислой среде в ту часть уравнения полуреакций, 
в которой недостает n атомов кислорода, добавляем n молекул 
H2O, а в противоположную часть записываем суммарное коли-
чество ионов H+.










6 � � �
� � � �®  
 H S 8e + 4H O SO +10H( )2 2 4
2 +
- +2 6
� � � � � � � � �- ® -  
7. Учитывая, что суммарное количество отданных и при-
нятых электронов должно быть равно (принцип электронно-
го баланса), умножаем первое уравнение на восемь, второе — 
на шесть и сокращаем на общий множитель — два: 
            4    8   Cr2O7 2-    +  6e + 14H+  ®    2Cr+3  +  7H2O           
            3    6    H2S    -    8e  +  4H2O   ®   SO4 2-   +  10H+  
   
8. Умножаем каждое слагаемое уравнения первой полуреак-
ции на четыре, второй — на три и суммируем:
4 Cr2O7  2- + 56H+ + 3H2S + 12H2O → 8Cr+3 + 28H2O + 3SO4  2- + 30H+ 
9. Сокращаем подобные члены (те частицы, которые вводи-
ли: H+ и H2O) и получаем краткое ионное уравнение реакции:
 4Cr2O7  2- + 26H+ + 3H2S → 8Cr+3 + 16H2O + 3SO4  2- 
10. Переписываем левую часть заданного молекулярного 
уравнения реакции и ставим полученные коэффициенты пе-
ред соответствующими формулами:
5.2. Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций 
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 4K2Cr2O7 + 3H2S + 13H2SO4 → 
Обратите внимание на то, что в правой части уравнения 
были заданы частицы Cr+3 и SO42-, а в результате решения по-
лучены 8Cr+3 и 3SO42-, а также 16H2O.
11. При написании правой части уравнения для каждого иона 
подбираем противоион из левой части уравнения (см. п. 1 разде-
ла 5.2), составляем формулу вещества, а затем перед молекулой 
ставим соответствующий коэффициент. Если в правой части за-
дана или получилась нейтральная частица, то она, естественно, 
ни с чем не соединяется и переписывается с полученным коэф-
фициентом.
Обратите внимание на то, что в левой части уравнения 
(п. 1 раздела 5.2) в результате протекания ОВР исчезли ионы 
Cr2O7  2-, перешедшие в Cr+3, и частицы H2S, превратившиеся 
в SO4  2-. Образовавшиеся катионы Cr+3 нужно соединить с ани-
онами SO42-в молекулу Cr2(SO4)3 и поставить перед формулой 
коэффициент 4 (соответственно 8 Cr+3, полученным в правой 
части ионного уравнения — (п. 9 раздела 5.2)), а ионы SO4  2- 
соединяем с ионами K+. Все атомы водорода из левой части 
(32 атома) содержатся в 16 H2O, полученных в правой части:
 4K2Cr2O7 + 3H2S + 13H2SO4 = 4Cr2(SO4)3 + 4K2SO4 + 16H2O 
ОВР в щелочной среде 
Обычно среда создается добавлением гидроксида натрия 
или калия.
В этой среде присутствуют ионы OH- и молекулы H2O и, 
в отличие от кислой среды, нет ионов H +, потому в полуре-
акциях также не должно быть H +!
 CrCl3 + KBrO3 + NaOH → Br- + CrO42- 
 Cr+3 + 3Cl- + K+ + BrO3- + Na + + OH- → Br- + CrO42- 
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Пункты 1–5 и 7, 8 первого примера для кислой среды со-
блюдаются и в этом случае, различие только в пункте 6 по урав-
ниванию атомов кислорода.
Правило для щелочной среды 
Недостающие в правой или в левой части n атомов кислоро-
да вводим 2n гидроксид-ионами (OH-), а в противоположную 
часть полуреакции записываем n молекул H2O:
                                                                                         + 6 
                2     Cr+3  - 3e  +  8OH-   ® CrO42-  +  4H2O  
                                                     +5 
                          1     BrO3-  +  6e  +  3H2O  ® Br-  +  6OH-  
2Cr+3   +  16 OH-  +  BrO3-  +  3H2O  ® 2CrO42-  +  8H2O +  Br-  +  6 OH- 
Сокращаем введенные частицы (OH- и H2O):
 2Cr+3 + 10OH- + BrO3- → 2CrO42- + 5H2O + Br - 
Составляем молекулярное уравнение так же, как и в при-
мере 1 (п. 9–11). В правой части уравнения получили задан-
ные отрицательные частицы CrO42-и Br- с коэффициентами 
2 и 1 соответственно. Их нужно соединить с противоионами 
(Na+ или K+) из левой части уравнения:
 2CrCl3 + KBrO3 + 10NaOH = KBr + 2Na2CrO4 + 5H2O + 6NaCl 
ОВР в нейтральной среде 
 KMnO4 + NaNO2 + H2O → MnO2 + NO3- 
 K+ + MnO4- + Na+ + NO2- + H2O → MnO2 + NO3- 
В нейтральной среде применяются правила уравнивания 
атомов кислорода для кислой и щелочной среды. Их исполь-
5. Окислительно-восстановительные реакции 
Задания для самоконтроля
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зуют так, чтобы в левых частях обеих полуреакций получились 
молекулы воды, а в правых — ионы H+ и OH-. Это возможно, 
если недостающие атомы кислорода в левой части полуреак-
ций вводить молекулами воды, а недостающие атомы кислоро-
да в правой части — удвоенным числом OH — групп.
                                     +7                                                                 +4 
                       2       MnO4- +  3e  +  2H2O  ®  MnO2  +  4OH- 
                                                 +3                                                        +5      
                      3      NO2-  -2e  +  H2O  ®  NO3-  +  2H+ 
        2MnO4-  +  4H2O +  3NO2-  +  3H2O ® 2 MnO2  + 3NO3-  +  8OH-  +  6H+ 
       
                                                                                                            6H2O  +  2 OH- 
Обратите внимание на то, что ионы водорода и гидроксид-
ионы в правой части нужно объединить в молекулы воды и со-
кратить их с молекулами воды в левой части уравнения:
 2MnO4- + 3NO2- + H2O → 2MnO2 + 3NO3- + 2OH- 
Далее составляем молекулярное уравнение аналогично при-
мерам 1 и 2:
 2KMnO4 + 3NaNO2 + H2O = 2MnO2 ↓ + 3NaNO3 + 2KOH 
При составлении уравнений окислительно-восстановитель-
ных реакций следует учитывать, что они протекают только при 
выполнении условия Eокислителя > Eвосстановителя.
Задания для самоконтроля
1. Рассчитайте степень окисления подчеркнутых атомов. 
Объясните, какую роль они могут играть в окислительно-вос-
становительных реакциях: а) только окислителя; б) только вос-
становителя; в) и окислителя, и восстановителя.
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5. Окислительно-восстановительные реакции 
1.1  BiO3-, NaBr, VO2 1.13  CO, BrO-, H2Se
1.2  NO3-, Zn, SO32- 1.14  Mn 2+, ClO4-, Cu
1.3  BrO-, AlO2-, I- 1.15  ReO4-, IO-, NH4OH
1.4  CrO2-, MnO4-, NH3 1.16  NO, H2Te, (VO2)+
1.5  SO42-, SeO32-, Fe 1.17  IO4-, Cr2O3, HTe-
1.6  SeO42-, Br-, ClO3- 1.18  Fe2O3, Na2S, WO42-
1.7  H2S, CrO42-, NO2 1.19  NO2, PbO32-, Sn
1.8  VO3-, Cl2, GeO32- 1.20  PO3-, TiO2, ClO-
1.9  ClO2-, MoO3, Na2Se 1.21  CrO2-, PbO22-, Ca
1.10  CO2, MnO42-, NH4+ 1.22  SbO43-, N2, NaI
1.11  AsO43-, Mg, MnO2 1.23 HF, MnO42-, VO+
1.12  VO 2+, PO43-, H2S 1.24 SeO2, NO2¯, HClO3
2. Составьте электронно-ионные схемы и молекулярные 
уравнения реакций. Укажите окислитель и восстановитель.
2.1. а) KMnO4 + NaNO2 + H2O → MnO2, NO3¯ 
 б) K2Cr2O7 + HCl → Cr 3+, Cl2 
2.2. а) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → Fe 3+, Mn 2+ 
 б)(BiO)2SO4 + Br2 +NaOH → BiO3¯, Br¯ 
2.3. а) H3PO3 + KMnO4 + H2SO4 → H3PO4, Mn 2+ 
 б) Cr2O3 + KNO3 + KOH → CrO42-, NO2¯ 
2.4. а) FeSO4 + Br2 + H2SO4 → Fe 3+, Br¯ 
 б) MnO2 + KClO3 + KOH → MnO42-, Cl¯ 
2.5. а) K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 → Cr 3+, SO42- 
Задания для самоконтроля
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 б) Na3AsO3 + I2 + H2O → AsO43 —, I¯ 
2.6. а) Mn(NO3)2 + NaBiO3 + HNO3 → MnO4¯, Bi 3+ 
 б) SO2 + NaIO3 + H2O → SO42-, I¯ 
2.7. а) KMnO4 + KI + NaOH → MnO42-, IO3¯ 
 б) Ni(OH)3 + HCl → Ni 2+, Cl2 
2.8. а) I2 + Cl2 + H2O → IO3¯, Cl¯ 
 б) NaCrO2 + Cl2 + NaOH → CrO42-, Cl¯ 
2.9. а) SnCl2 + K2Cr2O7 + HCl → Sn 4+, Cr 3+ 
 б) I2 + Na2SO3 + H2O → I¯, SO42- 
2.10. а) KMnO4 + NaNO2 + H2SO4 → Mn 2+, NO3¯ 
 б) FeCl3 + Cl2 + KOH → FeO42-, Cl¯ 
2.11. a) Na3AsO3 + K2Cr2O7 + H2SO4 → AsO43 —, Сr 3+ 
 б) Ni(OH)2 + NaClO + NaOH → Ni(OH)3, Cl¯ 
2.12. а) KI + HNO3 → I2, NO 
 б) H2S + Cl2 + H2O → SO42-, Cl¯ 
2.13. а) C + HNO3 → CO2, NO2 
 б) Mn(NO3)2 + NaClO + H2O → MnO2, Cl¯ 
2.14. а) As + HNO3 конц → H3AsO4, NO2 
 б) CrCl3 + NaNO3 + NaOH → CrO42-, NO2¯ 
2.15. а) KNO2 + KI + H2SO4 → NO, I2 
 б) KMnO4 + Na2SO3 + H2O → MnO2, SO4  2 ↓ 
2.16. а) I2 + HNO3конц → IO3¯, NO2 
 б) KMnO4 + V2(SO4)3 + H2O → MnO2, VO 2 + 
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5. Окислительно-восстановительные реакции 
2.17. а) KClO3 + FeSO4 + H2SO4 → Fe 3+, Cl¯ 
 б) Cr2(SO4)3 + Cl2 + NaOH → CrO42-, Cl¯ 
2.18. а) FeSO4 + Br2 + H2SO4 → Fe 3+, Br¯ 
 б) Na2SeO3 + KBrO + H2O → SeO42-, Br2 
2.19. а) PbO2 + KI + HNO3 → Pb 2+, I2 
 б) Na3AsO3 + Br2 + H2O → AsO43 —, Br¯ 
2.20. а) I2 + KOH → IO3¯, I¯ 
 б) CrO3 + HCl → Cr 3+, Cl2 
2.21. а) SnCl2 + Na3AsO3 + HCl → Sn 4+, As 
 б) Cr2O3 + KСlO3 + KOH → CrO42-, Cl¯ 
2.22. а) FeCl2 + HNO3 + HCl → Fe 3+, N2O 
 б) Co(OH)2 + Br2 + KOH → Co(OH)3, Br¯ 
2.23. а) H2S + HNO3 → SO42-, NO2 
 б) SnSO4 + Ag2O3 + KOH → SnO32-, AgO 
2.24. а) Fe2(SO4)3 + Cl2 + NaOH → FeO42-, Cl¯ 
 б) Na2SeO3 + SO2 + H2O → Se, SO4  2 – 
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6. ОБЩИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ
Металлы могут вступать в реакции с неметаллами — кислородом, серой, хлором и другими, образуя ок-
сиды, сульфиды, галогениды, а также с растворами кислот, 
щелочей, водой. Все эти реакции относятся к окислительно-
восстановительным, металл в них играет роль восстановителя. 
Возможность таких реакций, как и любой ОВР, определяется 
выполнением условия Eокисл > Eвосст. Это термодинамическое 
условие. При оценке практической устойчивости металла 
в определенной среде наряду с термодинамическим условием 
необходимо учитывать кинетические особенности процесса, 
в частности свойства образующихся продуктов реакции. Если 
продукты реакции оседают на поверхности металла, образуя 
нерастворимые оксидные или солевые пленки (слои), изоли-
рующие металл от окислителя, процесс резко замедляется или 
прекращается. Такое явление называется пассивацией метал-
ла. Таким образом, взаимодействие металла с окислителем 
осуществляется на практике, если одновременно выполняются 
два условия:
1) потенциал окислителя больше потенциала восстано-
вителя;
2) продукт реакции не обладает защитными свойствами, 
например, растворим.
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6.1. Взаимодействие металлов с растворами кислот
При взаимодействии с водными растворами кислот метал-
лы проявляют типичные для них восстановительные свойст-
ва, кислоты выступают в качестве окислителей. Они делятся 
на две группы:
•	 кислоты, окислителями в которых является ион водоро-
да (HCl, HBr, HI, H2S, другие бескислородные, разбав-
ленная серная кислота и т. д.);
•	 кислоты, окислителем в которых выступают анионы, 
содержащие атомы элементов в высшей (или промежу-
точной) степени окисления. Это концентрированная 
серная, азотная, хлорная, азотистая кислоты (окислите-
ли — анионы SO ,NO , ClO ,NO )4
2©
3 4 2
+ + + +6 5 7 3
ˉ ˉ ˉ  и ряд других.
В соответствии с термодинамическим условием в кислотах 




B+ =/ ) 
растворяются только металлы, характеризующиеся отрица-
тельным электродным потенциалом. Это металлы, стоящие 
в ряду стандартных электродных потенциалов металлов (ряд 
напряжений, вытеснительный ряд — прил. 2) до водорода.
Пример. Рассмотрим взаимодействие магния и серебра 
с разбавленной серной кислотой.
Решение. Выписываем из табл. П2 окислительно-восстано-







 B; E 0 2 36
Mg2+/Mg
= - ,  B; E 0
Ag+/Ag
= 0,80  B.
Для магния ΔE = 0 — (–2,36) = 2,36 В > 0, для серебра ΔE = 
= 0–0,80 = –0,80 В < 0.
6.1. Взаимодействие металлов с растворами кислот
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Следовательно, реакция между магнием и разбавленной 
серной кислотой возможна, между серебром и разбавленной 
серной кислотой — невозможна.
Уравнение реакции взаимодействия магния с разбавленной 
серной кислотой составляем, используя описанный ранее алго-
ритм.
 Mg + H2SO4 разб  →  Mg 2+, H2 
                                                1     Mg  - 2e ®   Mg2+ 
                                                   1    2H+  +  2e  ®  H2 
 
Mg  + 2H+  ® 

  Mg2+ + H2  
Mg  + H2SO4  =  MgSO4 + H2  
Поскольку сульфат магния не обладает защитными свойст-
вами (это растворимая соль), на практике реакция протекает, 
т. е. магний неустойчив в растворе серной кислоты.
Для оценки возможности взаимодействия металла с концент-
рированной серной кислотой и азотной кислотой любой концен-
трации потенциалы этих кислот можно принять примерно рав-
ными 1 В.
Состав продуктов взаимодействия металлов с концентриро-
ванной серной и азотной (как концентрированной, так и раз-
бавленной) кислотами определяется активностью металла.
По активности металлы условно делят на три группы: ак-
тивные металлы, стоящие в ряду стандартных электродных по-
тенциалов (см. прил. 2) до цинка (Li — Mn), металлы средней 
активности — от цинка до водорода (Zn — Pb) — и малоактив-
ные металлы, стоящие после водорода (Cu — Au).
Ниже приведены схемы взаимодействия металлов с кон-
центрированной серной и разбавленной азотной кислотами:
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6. Общие свойства металлов
                                                                                                              
                                         Li - Mn     Me n(SO4)m+Н2О + H2S  
                  
                                         Zn - Pb 






   восстановитель    окислитель  
                                                                                                         
                                         Cu - Au      Me n(SO4)m + H2O  + SO2  
                                                                                                                                                                   
                             
                                                 
                                                                                                                                          
                                   Li  - Mn        Me n(NO3)m+Н2О + NH4NO3 
                  
        Ме0   +   HNO3разб             Zn - Pb         Me n(NO3)m + H2O + N2 (или N2O) 
восстановитель   окислитель  
                                              Cu - Au        Me n(NO3)m + H2O  + NO  
                                                        
                                                                                                              
                                         Li - Mn     Me n(SO4)m+Н2О + H2S  
                  
                                         Zn - Pb 






   восстановитель    окислитель  
                                                                                                         
                                         Cu - Au      Me n(SO4)m + H2O  + SO2  
                                                                                                                                                                   
                             
                                              
                                                                                                                                          
                                   Li  - Mn        Me n(NO3)m+Н2О + NH4NO3 
                  
        Ме0   +   HNO3разб             Zn - Pb         Me n(NO3)m + H2O + N2 (или N2O) 
восстановитель   окислитель  
                                              Cu - Au        Me n(NO3)m + H2O  + NO  
                                                        
С концентрированной азотной кислотой все металлы взаи-
модействуют согласно следующей схеме:
 Me 0 + HNO3 конц → Me n (NO3)m + H2O + NO2 ↑
Взаимодействие металлов с кислотами в некоторых случаях 
тормозится образованием нерастворимых оксидных или соле-
вых пленок, препятствующих дальнейшему растворению. Такие 
пленки называются пассивирующими, а состояние металла — 
пассивным. В концентрированной холодной серной кислоте 
пассивируются Fe, Ni, Ti, Cr, Pb и другие, в концентрированной 
холодной азотной кислоте — Al, Fe, Ni, Ti, Cr, Sn и др.
6.2. Взаимодействие металлов с водой
При взаимодействии металлов с водой вода является окисли-
телем, а металл — восстановителем. Возможность взаимодейст-
вия, как и для любой ОВР, определяется условием Eок — Eвосст > 0.
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6.2. Взаимодействие металлов с водой
Окислительно-восстановительные потенциалы ряда метал-
лов, кислорода и водорода в разных средах приведены в прило-
жении (табл. П2, П3).
При рассмотрении процесса взаимодействия металла с во-
дой необходимо учитывать не только разность потенциалов 
окислителя и восстановителя, но и характер образующегося 
продукта.
Пример. Рассмотрим устойчивость в воде алюминия.
Решение. Сравниваем потенциалы водорода и металла 
в нейтральной среде:
 E 2 2 2 0 41H HO/ ,= - B; E Al(OH) /Al ,3 1 88= - B;
 ΔE = –0,41 — (–1,88) = 1,47 B > 0.
Таким образом, термодинамическое условие взаимодейст-
вия выполняется. Записываем уравнение окислительно-вос-
становительной реакции:
                                                 0                                                    +3  
                      2    Al  -  3e  +  3H2O  ®  Al(OH)3  +  3H+ 
                                     +1                                      0 
                       3    2H2O  +  2e  ®  H2  +  2OH- 
 
2 Al  +  6H2O  +  6H2O  ®  2Al(OH)3  +     6H+  + 6OH-  + 3H2 
                                                                                      6H2O                                                   
Молекулярное уравнение:
 2Al + 6H2O = 2Al(OH)3 ↓ + 3H2 ↑
Образовавшаяся пленка нерастворимого гидроксида Al (OH)3 
плотно прилегает к поверхности металла, защищая его от даль-
нейшего окисления. Следовательно, алюминий устойчив 
по отношению к воде. Вследствие образования нерастворимых 
гидроксидов не реагируют с водой цинк, хром, никель, титан 
и ряд других металлов.
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Практически в воде растворяются только щелочные (Li-Fr) 
и щелочноземельные металлы (Ca-Ra).
6.3. Взаимодействие металлов с водными растворами  
щелочей
При взаимодействии металлов с растворами щелочей ме-
талл также является восстановителем, вода — окислителем, 
щелочь создает среду.
Стандартный потенциал восстановления водорода (из мо-
лекулы воды) в щелочной среде составляет –0,83 В, поэтому 
теоретически с растворами щелочей могут реагировать все 
металлы, потенциалы которых меньше –0,83 В. Однако в дей-
ствительности в щелочных средах окисляются только 
металлы, оксиды и гидроксиды которых являются 
амфотерными, — алюминий, цинк, олово, хром, свинец 
и др. Металлы, образующие нерастворимые основные гидрок-
сиды, в водных растворах щелочей не окисляются.
Пример. Рассмотрим поведение хрома в растворе гидрокси-
да натрия.
Решение. Стандартный потенциал хрома в щелочной среде 
ниже потенциала водорода:
 E 0 1 32
CrO2© /Cr
= - ,  B, 
 E 02 22 0 83H HO/ ,= -  B, 
 E E0 02CrO © /Cr H O/H2 2 2
< . 
Реакция теоретически возможна и осуществляется на пра-
ктике, так как гидроксид хрома амфотерен и растворяется 
в щелочах с образованием растворимых хромитов MeCrO2.
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Уравнение реакции:
                                                                         +3  
                          2     Cr0    - 3e  + 4 OH-    ® CrO2-  +  2H2O 
                                                          +1                                     0 
3 2H2O  +  2e  ®  H2  +  2OH- 
                            ______________________________________  
2Cr  +  8OH-   +  6H2O ®

 2CrO2-  +  4H2O +  3H2  +  6OH- 
2Cr  +  2OH-   +  2H2O ® 2CrO2-  +  3H2 
2Cr  +  2NaOH   +  2H2O ® 2NaCrO2  +  3H2  
6.4. Коррозия металлов
Коррозия металлов — это самопроизвольный окислительно-




 Возникает в отсутствие  
электролита:
2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3
4Al + 3O2 = 2Al2O3
Происходит в присутствии элек-
тролита как анодное окисление 
более активного металла микро-
гальваноэлемента
Пример 1. Рассмотрим процессы, происходящие при коррозии 
в кислой среде цинковой пластинки, склепанной с железной.
Решение. В этом случае образуется гальванопара Zn|Fe.
Выписываем окислительно-восстановительные потенциа-
лы обоих металлов в данной среде из табл. П2:
6.4. Коррозия металлов
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 E 0 0 76
Zn2+/Zn
= - ,  B; E 0 0 44
Fe2+/Fe
= - ,  B.
Определяем по потенциалам более активный металл 
(с меньшим значением потенциала):
 E E0 0
Zn2+/Zn Fe2+/Fe
< .
Более активный металл — Zn. Цинк разрушается в первую 
очередь, т. е. теряет электроны, является восстановителем или 
анодом гальванопары.
 Zn 0  – 2e → Zn 2+ 
Второй металл (Fe) не разрушается, он является проводни-
ком электронов (катодом гальванопары).
                                                              е        
                                              (А) -  ZnЅFe +(К)      е   
                                                       HCl                
Окислителем могут быть агрессивные компоненты среды. 
На практике наиболее распространенными окислителями яв-
ляются водород (катионы Н+ из кислоты или в составе воды) 
и растворенный в воде кислород О2. В нашем примере роль 
окислителя выполняют ионы H+.
Выписываем потенциал окислителя для кислой сре-








Сравниваем потенциалы окислителя и восстановителя: 
Eокис > Eвосст. Коррозия возможна, разрушается цинк (анод), 




 2H+ + 2e → H2 
Суммарный процесс коррозии гальванопары Zn|Fe в дан-
ной среде записываем в следующей форме:
                                       1     Zn0 - 2e ® Zn2+ 
на Fe     1     2H+ + 2e ® H20 
                       Zn0 + 2H+ = Zn2+ + H2
Молекулярное уравнение коррозии:
 Zn 0 + 2HCl = ZnCl2 + H2 (на Fe) 
Пример 2. Рассмотрим коррозию латуни (сплава цинка 
и меди) в щелочном растворе в присутствии кислорода:
Zn  |  Cu 
              NaOH+ H2O + O2  
Решение. Выписываем окислительно-восстановительные 
потенциалы обоих металлов в щелочной среде из табл. П2:
 E 0 1 22
ZnO 2 /Zn2 -
= - , B; E 0 0 22Cu(OH) /Cu2 = - , B.
Определяем по потенциалам более активный металл — Zn. 
Цинк разрушается в первую очередь, является восстановите-
лем:
 Zn 0–2e + 4OH- → ZnO22- + 2H2O 
Второй металл (Cu) не разрушается, он является проводни-
ком электронов:
                                                         e 
 
                      (А)   Zn  | Cu   (К)     е 
                         NaOH + H2O + O2 
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6. Общие свойства металлов
Окислителем в данном примере могут быть O2 и H2O. Выпи-





= - ,  B, 
 E 0 0 40
O /4OH2
- = + ,  B, 
 E E0 0
O /4OH 2H O/H2 2 2
- > .
Окислитель выбираем с большим потенциалом (O2); так как 
условие Eокисл > Eвосст выполняется, коррозия происходит.
Процесс восстановления кислорода происходит на катоде 
(медь):
 O2 + 4e + 2H2O → 4OH- 
Суммарный процесс коррозии латуни в щелочной среде 
в присутствии кислорода записываем в следующей форме:
 
 
2   Zn0 - 2e  + 4OH- → ZnO22-+ H2O 
                на Сu    1     O2 + 4e + 2H2O → 4OH- 
2Zn + 8OH- + O2 + 2H2O ®  2ZnO22-+ 4H2O + 4OH- 
               2Zn + 4OH- + O2 ®  2 ZnO22-+ 2H2O
Молекулярное уравнение коррозии:
 2Zn + 4NaOH + O2 → 2Na2ZnO2 + 2H2O 
Задания для самоконтроля
1. Составьте уравнения реакций окисления металлов, ис-
пользуя значения окислительно-восстановительных потен-
циалов металлов, кислорода и водорода в различных средах 
Задания для самоконтроля
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(табл. П2, П3). Значения потенциалов разбавленной и кон-
центрированной азотной и концентрированной серной кислот 
примите равными @ 1 В.
Сделайте вывод о практической устойчивости металла 
в данной среде.
1.1 Cd + HNO3(разб)
Al + KOH(раствор) 
1.13 Cr + HNO3(разб) t→
Pb + KOH + O2
1.2 Ag + HNO3(разб)
Zn + H2O + O2
1.14 Ba + HNO3(конц)
Cr + NaOH(раствор) + O2
1.3 Cu + H2SO4(разб) + O2
Mg + H2O
1.15 Pb + HNO3(разб)
Co + H2O + O2
1.4 Mg + HNO3(конц)
Ni + H2O + O2 
1.16 Mg + HNO3(разб)
Cu + H2O + O2
1.5 Cd + H2SO4(конц)
Zn + NaOH(раствор) + O2
1.17 Be + H2SO4(конц)
Al + NaOH(раствор) + O2
1.6 Ni + HNO3(конц)t→
Bi + KOH(раствор) + O2 
1.18 Sn + HCl
Cd + H2O + O2
1.7 Fe + H2SO4(конц) t→ Fe 3+
Sn + NaOH(раствор)
1.19 Co + HNO3(разб)
Pb + NaOH(раствор) + O2
1.8 Bi + HNO3(разб)
Pb + H2O + O2
1.20 Bi + H2SO4(конц)
Sn + H2O + O2
1.9 Cu + H2SO4(конц)
Zn + KOH(раствор)
1.21 Fe + HNO3(разб) → Fe 3+
Cr + KOH(раствор)
1.10 Mg + H2SO4(разб)
Zn + H2O + O2
1.22 Al + H2SO4(разб)
Sn + KOH(раствор)
1.11 Sn + H2O
Al+ H2SO4(конц) t→ 
1.23 Mg + H2O + O2
Cu + HNO3(разб)
1.12 Fe + H2O + O2
Pb + HNO3(конц)
1.24 Zn + H2O + O2
Ag + H2SO4(конц)
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2. Используя табл. П2 и П3, составьте уравнения анодного 
и катодного процессов и молекулярное уравнение процесса 














2.1 Cr/Pb NaOH + H2O + O2 2.13 Fe/Ni  H2O + O2
2.2 Al/Cu NaOH + H2O 2.14 Cr/Ni NaOH + H2O
2.3 Al/Fe NaOH + H2O + O2 2.15 Zn/Co NaOH + H2O 
2.4 Zn/Fe NaOH + H2O + O2 2.16 Ni/Pb H2O + O2
2.5 Pb/Sn H2O 2.17 Cd/Co H2O + O2
2.6 Zn/Cu H2O 2.18 Al/Pb NaOH + H2O 
2.7 Cd/Pb H2O + O2 2.19 Fe/Zn H2O
2.8 Sn/Cu NaOH + H2O 2.20 Sn/Ni NaOH + H2O
2.9 Fe/Bi  H2O + O2 2.21 Zn/Ni NaOH + H2O + O2
2.10 Sn/Fe NaOH + H2O 2.22 Mg/Co H2O
2.11 Sn/Bi NaOH + H2O + O2 2.23 Pb/Cu NaOH + H2O + O2
2.12 Al/Co NaOH + H2O 2.24 Al/Fe NaOH + H2O 
6. Общие свойства металлов
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7. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ
Гальванический элемент — это устройство, преобразующее 
химическую энергию окислительно-восстановительной реак-
ции в электрическую.
Процессы окисления и восстановления в гальваническом 
элементе пространственно разделены. Электрод, на котором 
протекает процесс окисления, называют анодом, электрод, 
на котором происходит реакция восстановления — катодом 
гальванического элемента.
Гальванические элементы можно составить из любых 
электродов:
•	 металлических (металл, погруженный в раствор соли 
этого металла, например медь в растворе сульфата меди, 
условное обозначение Cu | CuSO4);
•	 окислительно-восстановительных (инертный элек-
трод — платина или углерод в растворе, содержащем со-
единения одного и того же элемента в разных степенях 
окисления, например Pt | KMnO4, MnSO4, H2SO4);
•	 водородного (платина, погруженная в раствор серной кис-
лоты, через который пропускают водород, — (Pt) H2 | H2SO4).
Порядок описания работы гальванического элемента.
1. Выписать из таблиц П2, П3, П4 (прил. 1) стандартные окис-
лительно-восстановительные потенциалы каждого электрода.
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7. Гальванические элементы
2. Если концентрации растворов нестандартные, рассчитать 















0 0 059, lg , 
где E 0 — стандартный потенциал электрода; n — заряд иона; 
C
Men+
 — концентрация катионов Men+ в растворе.
3. Сравнить потенциалы и выбрать анод (электрод с мень-
шим потенциалом) и катод (электрод с большим потенциалом).
4. Рассчитать электродвижущую силу гальванического эле-
мента:
 ЭДС = Eкатод — Eанод.
5. Составить уравнения анодного и катодного процессов 
и суммарное ионное уравнение реакции.
6. Составить молекулярное уравнение токообразующей ре-
акции.
7. Указать стрелкой направление движения электронов 
во внешней и ионов во внутренней цепи.
Пример 1. Опишите работу гальванического элемента. Если 
концентрация раствора не указана, потенциал электрода при-
мите равным стандартному:
 Ni | NiSO4, 0,01M || H2SO4 | H2 (Pt) 




1. Выпишем из табл. П3 стандартные потенциалы никелево-
го и водородного электродов (платина — инертный электрод, 
химически не изменяется):
 E 0 0 26
Ni2+/ Ni







2. Никелевый электрод — нестандартный; рассчитаем его по-
тенциал, исходя из того, что C Ni 2+ = С NiSO4 = 0,01 моль/л (это 
следует из уравнения диссоциации соли — NiSO4 = Ni 2+ + SO42-):
 E
Ni2+/ Ni




lg - = — 0,319 В.
3. Из сравнения потенциалов следует, что никелевый элек-
трод является анодом, водородный — катодом гальванического 
элемента.
4. Рассчитаем ЭДС гальванического элемента:
 ЭДС = 0,00 В — (–0,319)В = 0,319 B.
5. Составим уравнения анодного и катодного процессов, 
учитывая, что на аноде происходит отдача,  а  на като-
де — принятие электронов , и суммируем их:
                                         A: 1   Ni  - 2e ® Ni2+ 
                                            К: 1   2H+ + 2e ® H2 
                                                 Ni + 2H+ ® Ni2+ + H2 
6. Составим молекулярное уравнение токообразующей ре-
акции:
 Ni + H2SO4 = NiSO4 + H2 
7. Покажем направление перемещения электронов и ионов 





                                     Ni | NiSO4, 001M || H2SO4 | H2 (Pt) 
 
                                                                 SO42- 
Пример 2. Рассмотрите работу гальванического элемента 
 Cr | Cr2 (SO4)3, 0,05 M || TiOSO4, Ti2(SO4)3 | Pt 
Решение.
1. Выпишем стандартные значения электродных потенциа-
лов:
 E 0 0 74
Cr3+/ Cr
= - ,  B; E 0 3 0 12TiO2+/ Ti +
= ,  B.
2. Рассчитаем потенциал хромового электрода, учитывая, 
что CCr 3+ =2 СCr2(SO4)3 = 2 · 0,05 = 0,1 моль/л:
 E
Cr3+/ Cr
= -0 74,  + 0 059
3
10 1, lg - = — 0,76 В.
3. E E
Cr3+/ Cr TiO2+/Ti3+
< , следовательно, хромовый элек-
трод — анод, второй электрод — катод гальванического эле-
мента.
4. Рассчитаем ЭДС элемента:
 ЭДС = 0,12 В – (–0,76 В) = 0,88 В.
5. Составим уравнения анодного и катодного процессов 




                                   А: 1    2Cr - 6e ® 2Cr3+ 
                                   K: 3    2TiO2+  + 2e + 4H+ ® 2Ti3+ + 2H2O 
          2 Cr +   6 TiO2+ + 12H+  ® 2 Cr3+ + 6Ti 3+   +  6 H2O 
6. Составим молекулярное уравнение токообразующей ре-
акции:
 2Cr + 6TiOSO4 + 6H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3Ti2(SO4)3 + 6H2O 
7. Покажем направление перемещения электронов и ионов 
в цепи: 
                                                                e 
 




Рассмотрите работу гальванического элемента, используя 
табл. П2–П4. Напишите уравнения анодного и катодного про-
цессов, молекулярное уравнение токообразующей реакции, 
укажите направление движения электронов и ионов. Рассчи-
тайте ЭДС гальванического элемента. Если концентрация рас-
твора не указана, потенциал электрода примите равным стан-
дартному.
1. Cu / CuSO4, 0,01 M // Fe2(SO4)3, FeSO4 / Pt 
2. Zn / ZnSO4, 0,1 M // H2SO4 / H2(Pt) 
3. Al / AlCl3, 0,001M // SnCl4, SnCl2 / Pt 
4. (Pt) H2 / H2SO4 // TiOSO4, Ti2(SO4)3 / Pt 
Задания для самоконтроля
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5. Cr / Cr2(SO4)3, 0,005 M // SnSO4 / Sn 
6. Ni / NiSO4, 0,01 M // K2Cr2O7, Cr2(SO4)3, H2SO4 / Pt 
7. Co / CoSO4, 0,1 M // CoSO4, 0,001 M / Cо 
8. (Pt) H2 / H2SO4 // Na3VO4,(VO)2SO4, H2SO4 / Pt 
9. Ni / NiSO4, 0.1 M // H2SO4 / H2(Pt) 
10. (Pt) H2 / H2SO4 // SnSO4, Sn(SO4)2 / Pt 
11. Al / Al2(SO4)3, 0,05 M // H2SO4 / H2(Pt) 
12. Cd / CdSO4, 0,01 M // Al2(SO4)3, 0,005 M / Al 
13. Zn / ZnSO4, 0,1 M // VOSO4, V2(SO4)3, H2SO4 / Pt 
14. Ni / NiCl2, 0,01 M // SnCl4, SnCl2 / Pt 
15. Co / CoSO4, 0,01 M // Fe2(SO4)3, FeSO4 / C 
16. Zn / ZnSO4, 0,01 M // ZnSO4 / Zn 
17. (Pt) H2 / H2SO4 // CuSO4, 0,01 M / Cu 
18. Ag / AgNO3 // AgNO3, 0,001 M / Ag 
19. (Pt) H2 / H2SO4 // CdSO4, 0,01 M / Сd 
20. Al / Al2(SO4)3, 0,5 M // K2Cr2O7, Cr2(SO4)3, H2SO4 / Pt 
21. Cd / CdSO4, 0,1 M // H2SO4 / H2(Pt) 
22. Ti / Ti2(SO4)3, 0,05 M // Fe2(SO4)3 / Fe 
23. Ni / Ni(NO3)2, 0,01 M // Ni(NO3)2 / Ni 
24. Cr / Cr2(SO4)3, 0,05 M // SnSO4, Sn(SO4)2 / C 
79
8. ЭЛЕКТРОЛИЗ ВОДНЫХ РАСТВОРОВ
Э лектролизом называют окислительно-восстановитель-ные процессы, протекающие на электродах под дейст-
вием постоянного тока от внешнего источника.
Электролиз проводят в электролитической ванне, запол-
ненной раствором или расплавом электролита, в который по-
мещены два электрода. Электрод, соединенный с отрицатель-
ным полюсом источника постоянного тока, называют катодом, 
с положительным — анодом. Различают электролиз с нераст-
воримым (инертным) и растворимым анодом. В качестве нера-
створимых анодов чаще всего используют углерод и платину.
Электролиз с нерастворимым анодом 
При электролизе водных растворов в электродных про-
цессах наряду с ионами электролита участвуют молекулы 
воды. Разрядка большинства ионов происходит при потен-
циалах, близких к стандартным (эти потенциалы приведены 
в табл. П3 и П4). Электродные процессы с участием молекул 
воды происходят с кинетическими затруднениями, что приво-
дит к повышению потенциалов разрядки воды как на катоде, 
так и на аноде. Эти потенциалы следует запомнить.
Катодные процессы         
На катоде могут разряжаться (принимать электроны) катио-
ны металлов или водорода:
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8. Электролиз водных растворов
1) Men+ + ne → Me 0    E E
Me n Me
практ табл
+ @/  
2) 2H2O + 2e → H2 + 2OH¯  E2H O H
практ
2 2
B/ ,@ -  1 1  




+ @/ = 0 B
.
Важно отметить следующее:
•	 если E Men+/Me > 0, то на катоде идет только реакция 1);
•	 если — 1,1 В < E Men+/Me < 0 В, на катоде разряжаются 
и катионы металла (основной процесс), и водород;
•	 если E Men+/Me < — 1,1 В, на катоде разряжается только во-
дород.
Анодные процессы 
На аноде могут разряжаться (отдавать электроны) анио-
ны кислотных остатков, гидроксид-ионы (в щелочной среде) 
и кислород из воды. При этом анионы кислородсодержащих 
кислот, содержащие атом в максимальной степени окисле-
ния — SeO42-, NO3¯, ClO4¯, PO43-  и др. — не разряжаются:







- ®� � � � 
(x y)
 E Eпракт табл@  
 2H2O — 4e → O2 + 4H+ EO 2H Oпракт2 2 B/ ,@  1 8  
 4OH¯ — 4e → O2 + 2H2O E E4OH O
практ табл
2
- @ +/ ,= B 0 40  
Пример. Рассмотрите основные процессы, протекающие 
на электродах при электролизе водных растворов а) Ni (NO3)2; 
б) NaClO3; в) KBr. 
Решение.
а) На катоде могут принимать электроны катионы Ni 2+ 
и H+ из воды. Сравниваем потенциалы: E Ni 2+/Ni = — 0,25 B > 
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8. Электролиз водных растворов
>E 2H2O/H2 = –1,1 В, более сильным окислителем является Ni
 2+. 
Следовательно, на катоде в основном разряжаются катионы 
никеля: Ni 2+ + 2e → Ni 0.
В анодном пространстве находятся анионы NO3¯ и вода. Од-
нако нитрат-ионы отдавать электроны не могут (степень окис-
ления атома азота в ионе NO3¯ максимальна). Значит на аноде 
разряжаются молекулы воды:
 2H2O — 4e → O2 + 4H+ 
Основные процессы, протекающие на электродах при элек-
тролизе водных растворов, удобно записать следующим обра-
зом:
 Ni (NO3)2 = Ni 2+ + 2NO3¯ 
                               +                                                                                              +5                 -  2  
К (-)  Ni2+, H2O                                         А (+)  NO3¯, H2O 
E Ni2+/ Ni = - 0,25 B (более сильный         NO3¯   - не разряжается                                                                                                          
окислитель)                                               E O2/2H2О = +1,8 В (восстановитель)                                     
E 2H2O/H2 = -1,1В 
        Ni2+  + 2e ® Ni0                                    2H2O  –  4e  ®  O2  +  4H+      
       
б) NaClO3 = Na+ + ClO3¯ 
                               +                                                                                             +5                  -  2  
К (-)  Na+, H2O                                        А (+)  ClO3¯, H2O 
E 2H2O/H2 = -1,1 В > E Na+/ Na = - 2,71 B   E ClO3¯ / ClO4¯  = +1,07 B < E O2/H2О = +1,8 В 
 Более сильный   окислитель –             ClO3¯ - более сильный восстановитель                                                                                                 
водород из воды:                                     ClO3¯   - 2e   +  H2O ®  ClO4¯  +  2H+                                   
        2H2O  + 2e ® H2  +  2OH¯         
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8. Электролиз водных растворов
в) KBr = K+ + Br¯ 
                           +                                                                                                                -  2  
К (-)  K+, H2O                                         А (+)  Br¯, H2O 
E 2H2O/H2 = -1,1В > E K+/ K = - 2,92 B     E 2Br¯ / Br2  = +1,09 B < E O2/H2О = +1,8 В 
 Более сильный   окислитель –             Br¯ - более сильный восстановитель                                                                                                 
водород из воды:                                                      2Br¯   - 2e  ®  Br2                                   
        2H2O  + 2e ® H2  +  2OH¯                                              
Электролиз водных растворов с нерастворимым анодом 
используется для получения меди, цинка, никеля, кобальта 
и других металлов, водорода, кислорода, гидроксида натрия, 
хлора и многих других простых и сложных веществ.
Электролиз с растворимым анодом 
Электролиз с растворимым анодом применяется для очист-
ки (рафинирования) металлов, для нанесения металлических 
покрытий. Анод изготавливается из чернового металла или 
из металла, образующего покрытие. Рассмотрим процессы, 
протекающие на электродах при рафинировании никеля, со-
держащего примеси цинка и серебра, начиная с анодных.
 NiSO4 = Ni 2+ + SO42- 
                                                                                                                        
К (-)  Ni2+,  Zn2+                                        А (+)  Ni, Zn, Ag 
E Ni2+/ Ni = - 0,25 B, E Zn2+/ Zn = - 0,76 B    E Zn2+/ Zn = - 0,76 B, E Ni2+/ Ni = - 0,25 B
      1)  Ni2+  + 2e ® Ni0                                 E Ag+/ Ag = + 0,80 B 
      2) Zn2+  + 2e ® Zn0                                  1)  Zn  – 2e  ®  Zn2+ 
                                                                        2)  Ni  – 2e  ®  Ni2+ 
На аноде сначала окисляется металл с меньшим потенци-
алом — цинк, затем никель. Далее напряжение не повышают, 
поэтому металлическое серебро оседает на дне ванны в составе 
шлама. На катоде в первую очередь восстанавливаются катио-
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ны с более высоким потенциалом — Ni 2+. Этот процесс ведут 
на катоде из высокочистого никеля. После осаждения всего 
никеля катод заменяют на цинковый, напряжение повышают 
и начинается осаждение цинка. Шлам перерабатывают, извле-
кая серебро.
Закон Фарадея 
Массу веществ (объем газов), выделившихся или раство-




где m — масса образовавшегося вещества, г; I — сила тока, А; 
t — время, с; n — число электронов, участвующих в электрон-
ном процессе; F — постоянная Фарадея, 96500 Кл/моль.
 V V It
nF
m= , 
где V — объем выделившегося газа, л; Vm — молярный объем 
любого газа при нормальных условиях (22,4 л/моль).
Задания для самоконтроля
1. Составьте схемы процессов, протекающих на электро-
дах при электролизе водных растворов указанных веществ 
(с инертными электродами). Процессы обоснуйте потенциала-
ми (табл. П2–П4). Рассчитайте массу или объем (для газов) ве-
щества, образующегося на электродах при пропускании через 
раствор тока силой 2 А в течение одного часа.
1 Na2SO3, AgNO3 3 LiCl, Cr2(SO4)3
2 KOH, CoSO4 4 Pb(NO3)2, KClO3
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5 NaNO2, NiCl2 15 CoBr2, NaMnO4 
6 CaBr2, Cu(NO3)2 16 K2SeO3, Cu(NO3)2
7 CdCl2, K2CO3 17 NaOH, Al2(SO4)3
8 Ba(NO3)2, LiBr 18 SnCl2, LiNO3
9 Bi(NO3)3, K2SO3 19 K3PO4, LiBr
10 NaNO2, CdBr2 20 Sr(NO2)2, CoSO4
11 K2MnO4, CuSO4 21 KF, NaClO3
12 BeCl2, H2SO4 22 KClO4, MgBr2
13 Na2SeO3, Zn(NO3)2 23 NaBrO3, SnSO4
14 KI, AgF 24 CaCl2, Cd(NO3)2
 




Коровин Н. В. Общая химия : учебник для вузов / Н. В. Ко-
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Дополнительная 
Химия : конспект лекций / О. А. Антропова, Р. Н. Лебеде-
ва, Е. А. Никоненко [и др.]. Екатеринбург : Изд-во УМЦ УПИ, 
2004. 116 с.
Химия : методические указания к лабораторным работам / 
сост. О. А. Антропова, Р. Н. Лебедева, С. Д. Ващенко. Екате-











 S 0298, 
Дж/(моль×град)
Al(т) 0 0 28,4
Al2O3 –1676,8 –1583,3 50,95
C(графит, т) 0 0 5,74
CH4(г) –74,86 –50,85 186,44
CO(г) –110,6 –137,2 197,7
CO2(г) –393,8 –394,6 213,8
CaO(т) –635 –603,6 39,7
CaCO3(т) –1207,7 –1129,6 91,6
Cl2(г) 0 0 222,9
Fe(т) 0 0 27,2
FeO(т) –265,0 –244,5 60,8
F2O3(т) –822,7 –740,8 87,5
H2(г) 0 0 130,7
H2O(г) –241,98 –228,8 188,9
HCl(г) –92,4 –94,5 186,9








 S 0298, 
Дж/(моль×град)
Mg(т) 0 0 32,7
MgO(т) –601,8 –569,6 26,9
MgCO3(т) –1113 –1029,3 65,7
N2(г) 0 0 199,9
NH3(г) –46,19 –16,7 167,4
N2O(г) 82,1 104,2 220,0
NO(г) 90,31 80,6 210,7
N2O3(г) 83,3 140,6 307,3
NO2(г) 33 51,5 240,2
O2(г) 0 0 205,0
PH3(г) 5,44 13,39 210,1
P2O5(т) –1492 –1348,8 114,5
Pb(т) 0 0 64,8
PbO(т) –219,4 –186,2 66,2
S(ромб., т) 0 0 31,9
SO2(г) –297,2 –300,41 248,2
SO3(г) –395,8 –370 256,4
Sn(т) 0 0 51,6
SnO(т) –286,2 –258,1 56
SnO2(т) –581,2 –520,2 52
W(т) 0 0 32,6
WO3(т) –843 –764,1 75,9
Основные таблицы 
Таблица П2 
Окислительно-восстановительные потенциалы  








2H+ / H2 0,00 2H2O  / H2 –0,41 2H2O / H2 –0,83
O2 / H2O +1,22 O2  / 4OH- +0,81 O2  / 4OH- +0,40
Al 3+ / Al –1,66  Al(OH)3  / Al –1,88 AlO2-  /  Al –2,36
Bi 3+ / Bi +0,32 BiO+ / Bi –0,04 Bi2O3 / Bi –0,45
Cd 2+ / Cd –0,40 Cd(OH)2  / Cd –0,41 Cd(OH)2  / Cd –0,82
Co 2+ / Co –0,28 Co(OH)2  / Co –0,32 Co(OH)2  / Co –0,73
Cr 3+ / Cr –0,74 Cr(OH)3  / Cr –0,93 CrO2-  / Cr –1,32
Cu 2+ / Cu +0,34 Cu(OH)2  / Cu +0,19 Cu(OH)2  / Cu –0,22
Fe 2+ / Fe –0,44 Fe(OH)2  / Fe –0,46 Fe(OH)2  / Fe –0,87
Mg 2+ / Mg –2,36  Mg(OH)2  / Mg –2,38  Mg(OH)2  / Mg –2,69
Ni 2+ / Ni –0,25 Ni(OH)2  / Ni –0,30 Ni(OH)2  / Ni –0,72
Pb 2+ / Pb –0,13 Pb(OH)2  / Pb –0,14 PbO22-  / Pb –0,54
Sn 2+ / Sn –0,14 Sn(OH)2  / Sn –0,50 SnO22-  / Sn –0,91





Стандартные электродные потенциалы  
некоторых металлов и водорода 
Men+ / Me E 0, В Men+ / Me E 0, В Эn+ / Э E 0, В
Li+ / Li –3,04 Mn 2+ / Mn –1,17 2H+ / H2 0,00
Cs+ / Cs –2,92 V 3+ / V –0,87 Sn 4+ / Sn + 0,02
K+ / K –2,92 Zn 2+ / Zn –0,76 Sb 3+ / Sb + 0,20
Rb+ / Rb –2,92 Cr 3+ / Cr –0,74 Bi 3+ / Bi + 0,32
Ba 2+ / Ba –2,91 Fe 2+ / Fe –0,47 Cu 2+ / Cu + 0,34
Sr 2+ / Sr –2,89 Cd 2+ / Cd –0,40 Cu+ / Cu + 0,52
Ca 2+ / Ca –2,84 In 3+ / In –0,34 Rh 3+ / Rh + 0,76
Na+ / Na –2,71 Ti 3+ / Ti –0,33 Ag+ / Ag + 0,80
Mg 2+ / Mg –2,36 Co 2+ / Co –0,28 Hg 2+ / Hg + 0,85
Be 2+ / Be –1,97 Ni 2+ / Ni –0,26 Pd 2+ / Pd + 0,91
Al 3+ / Al –1,66 Sn 2+ / Sn –0,14 Pt 2+ / Pt + 1,19
Ti 2+ / Ti –1,63 Pb 2+ / Pb –0,13 Au 3+ / Au + 1,52




Стандартные окислительно-восстановительные  














Br2 Br- +1,09 MnO4- Mn 2+ .+1,52
BrO3- Br- +1,44 MnO2 Mn 2+ +1,24
Cl2 Cl- +1,36 NO3- NO2- +0,84
ClO3- Cl- +1,45 NO3- NO +0,96
ClO4- Cl2 +1,42 NO3- NH4+ +0,87
ClO3- Cl2 +1,45 SO42- SO32- +0,2
ClO4- ClO3- +1,07 SeO42- SeO32- +1,15
Cr2O7  2- Cr 3+ +1,33 Sn 4+ Sn 2+ +0,15
F2 F- +2,77 TiO 2+ Ti 3+ +0,12
Fe 3+ Fe 2+ +0,77  TiO 2+  Ti -0,89 
FeO42- Fe 3+ +1,9 V 3+ V 2+ -0,25
I2 I- +0,54 VO 2+ V 3+ +0,34
IO3- I- +1,09 VO43- VO+ +1,26
Примечание. У систем, включающих кислородсодержащие частицы, по-
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